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Résumé de la thèse 
 
Ce travail de thèse vise à comprendre les propriétés thermodynamiques et les mécanismes 
réactionnels engendrés dans les réactions de cycloaddition d'époxydes en milieu CO2 
supercritique catalysées par des liquides ioniques pour la synthèse de carbonates cycliques. 
Les propriétés thermodynamiques (solubilité, gonflement, diagramme de phase) des mélanges 
binaires époxyde/CO2 ont été déterminées pour des époxydes modèles et des époxydes 
dérivées d'huiles végétales. Des suivis cinétiques in-situ par spectroscopie IR-TF et Raman 
ont été effectués pour déterminer l'influence de la nature des liquides ioniques étudiés et des 
paramètres température-pression sur les cinétiques de réaction. Des modélisations 
moléculaires de type DFT nous ont permis de proposer un mécanisme réactionnel en accord 
avec les résultats expérimentaux et de bien comprendre quels sont les rôles respectifs de 
l'anion et du cation du liquide ionique dans la réaction.  
 
 
This thesis aims to understand the thermodynamic properties and reaction mechanisms 
generated in the cycloaddition reaction of epoxides in supercritical CO2 medium catalyzed by 
ionic liquids for the green synthesis of cyclic carbonates. Thermodynamic properties 
(solubility, swelling, phase diagram) of epoxide/CO2 binary mixtures were determined for 
commercial mono-epoxides and vegetable based epoxidized oils. Kinetics study in-situ by 
FTIR and Raman spectroscopy were performed to determine the influence of the nature of the 
ionic liquids studied and of different parameters such as temperature and pressure on the 
reaction. Molecular modeling using DFT method has helped us to propose a reaction 
mechanism consistent with the experimental results and to understand what are the respective 
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Au cours de ces dernières années, les émissions de dioxyde de carbone dans l’atmosphère ont 
atteint des niveaux records. Les dernières estimations annoncées par l’agence internationale 
de l’énergie évoquent 30,6 gigatonnes de rejet de CO2, produit par les activités humaines, 
pour la seule année 2010. Les répercutions sur l’environnement deviennent très préoccupantes 
avec une aggravation de l’effet de serre et de lourdes conséquences sur la biodiversité. Devant 
la gravité de la situation, la communauté scientifique cherche à développer des moyens pour 
stocker et préférentiellement pour réutiliser le CO2. 
Dans ce contexte, l’utilisation du dioxyde de carbone supercritique comme alternative aux 
solvants toxiques traditionnellement utilisés est une solution très prometteuse.[1] Les 
propriétés physico-chimiques du CO2 en font un solvant de choix. Ses conditions 
supercritiques facilement atteignables (31°C, 7,38 MPa) facilitent le développement industriel 
de ce procédé par rapport à d’autres fluides supercritiques. 
Un autre défi est d’utiliser le CO2 comme réactif.[2] Plus particulièrement, la transformation 
du CO2 en composés chimiques pour des applications industrielles est une solution pour 
contribuer dans une certaine mesure à la réduction de la quantité de CO2 dans 
l’atmosphère.[3] En outre, l’utilisation du CO2 comme source de carbone en synthèse 
organique permettrait aussi de limiter la dépense d’énergies fossiles dont les réserves 
s’amenuisent.[4] En effet, cette molécule représente une source de carbone abondante, 
renouvelable, non-toxique également peu coûteuse. Les recherches sur la réactivité du CO2 
sont grandissantes et bien que cette molécule soit considérée comme chimiquement peu 
réactive, l’emploi de catalyseurs performants permet son activation pour  l’élaboration de 
nombreux composés.[5] 
En particulier, la synthèse de carbonates cycliques à partir d’époxyde et de CO2 est une 
méthode très prometteuse.[6] Les carbonates cycliques sont des molécules utiles en chimie 
puisqu’ils sont  utilisés dans de nombreux domaines, par exemple en pharmacie, pour les piles 
à combustible ou encore ils servent d’intermédiaires en synthèse de polymères. [7] 
Nous nous sommes plus particulièrement intéressés à la synthèse de carbonates cycliques 
dans la mesure où ceux-ci peuvent conduire à la formation de polyuréthane par addition 
nucléophile d’une diamine sur un bis-carbonate cyclique.  
En effet, ce travail s’inscrit dans le cadre d’une ANR CP2D « POLYGREEN », fruit d’une 
collaboration entre l’Institut des Corps Gras (ITERG) de Pessac, le Laboratoire de Chimie des 
Polymères Organiques (LCPO) de Pessac ainsi que les groupes Synthèse et Molécule 
Bioactive et Groupe de Spectroscopie Moléculaire (GSM) de l’Institut des Sciences 





à partir d’huiles végétales époxydées. Ce travail de thèse porte plus particulièrement sur la 
compréhension et l’optimisation de l’étape qui concerne la réaction de cycloaddition 
d’époxyde en milieu CO2 supercritique pour l’obtention de carbonate (ou bis-carbonate) 
cyclique. 
En raison de l’enjeu prometteur, les publications sur cette réaction se sont multipliées ces 
dernières années.[8-10] Cependant, les conditions de réactions doivent encore être améliorées, 
notamment, en évitant l’utilisation de co-solvants organiques toxiques mais aussi en 
travaillant dans des conditions de température et de pression plus douces.[11] L’utilisation de 
catalyseurs non biodégradables, comme les complexes métalliques, peut aussi être évitée. 
Enfin, le mécanisme mis en jeu au cours de cette réaction est encore mal connu et doit être 
étudié plus en détail.  
L’objectif de ce travail est de proposer une méthode de synthèse respectueuse de 
l’environnement pour la synthèse de carbonate cyclique à partir d’époxyde et de CO2 
supercritique. En premier lieu, l’utilisation du dioxyde de carbone supercritique à la fois 
comme réactif et solvant sera privilégiée en évitant l’utilisation d’un solvant organique dans le 
procédé. Pour cela, une étude thermodynamique sera conduite afin de comprendre le 
comportement des phases dans les systèmes époxyde/CO2.  En second lieu, la réaction entre 
les époxydes et le CO2 sera mené à bien, dans des conditions de température douces (T < 
80°C) par rapport à celles couramment utilisées dans la littérature, et nous mettrons l’accent 
sur l’utilisation de liquides ioniques pour la catalyse de cette réaction. En particulier, le 
mécanisme catalytique engendré sera étudié en détail afin de proposer un catalyseur à la fois 
efficace et éco-compatible. 
 
Cette thèse est divisée en six chapitres. 
Un premier chapitre introductif définit le CO2 supercritique et montre son intérêt dans la 
synthèse de carbonates cycliques. Les travaux majeurs ayant été reportés dans littérature sur la 
synthèse de carbonates cycliques à partir d’époxyde et de CO2 sont ensuite exposés afin de 
mieux comprendre le contexte dans lequel  s’inscrit cette étude.  
Le chapitre II concerne l’étude du CO2 par spectroscopie Raman et IR-TF. L’étude nous 
permettra de caractériser les bandes, associées aux modes de vibration de cette molécule, 
utilisées lors de ces travaux. Ce chapitre développe, également, brièvement, les méthodes de 
modélisation moléculaire et justifie l’utilisation de la théorie de la fonctionnelle de la densité 





Le chapitre suivant décrit les techniques et les procédures utilisées pour l’étude expérimentale 
et théorique. La cellule optique haute-pression/haute température couplée à un spectromètre 
IR-TF et/ou Raman permettant d’effectuer les mesures thermodynamiques et de suivi 
réactionnel in-situ sera présentée en détail. Les détails concernant les calculs de chimie 
quantique y seront aussi décrits.  
Enfin les trois derniers chapitres exposent les résultats obtenus lors de ces travaux.  
Une étude thermodynamique réalisée in-situ par spectroscopie IR-TF est d’abord décrite au 
chapitre IV. Elle vise à comprendre les comportements des phases dans les systèmes 
époxyde/CO2 supercritique ainsi qu’à déterminer les conditions optimales favorisant la 
réaction entre ces deux molécules.   
Aussi, le chapitre V est dédié à l’étude par spectroscopie IR-TF et Raman, de la cinétique de 
réaction entre les époxydes et le CO2. Une sélection de catalyseurs de type liquides ioniques, 
pour la plupart, a été testée. Cette étude vise à comprendre le mécanisme engendré dans la 
réaction en tentant d’identifier des intermédiaires réactionnels ou encore de comprendre le 
rôle du liquide ionique dans l’activation de la réaction. 
Pour compléter l’étude réactionnelle un dernier chapitre reporte les calculs de chimie 
quantique effectués par méthode DFT. Différents chemins de réactions probables ont été 
modélisés pour la cycloaddition de l’oxyde de propylène (PO) avec le CO2 catalysée par des 
liquides ioniques. Ceci afin de mieux comprendre les interactions catalyseur-époxyde et 
catalyseur-CO2 existantes ou non et d’élucider le mécanisme le plus réaliste en accord avec 
les résultats expérimentaux.  
Finalement les conclusions et perspectives viennent clore ce rapport. 
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I. Le CO2 comme réactif et solvant 
 
Dans un contexte où la préservation de la biodiversité est au cœur des préoccupations, 
l’utilisation croissante de solvants organiques toxiques et nocifs pour l’Homme et 
l’environnement devient très préoccupante. D’importants efforts doivent être fournis afin de 
proposer une alternative aux méthodes de synthèses qui mettent en œuvre de grandes 
quantités de solvant organique. Dans cette optique, l’utilisation du dioxyde de carbone 
supercritique est une option intéressante. Outre ses qualités connues, comme sa non-toxicité, 
nous verrons dans cette partie que le CO2 possède des propriétés physico-chimiques 
avantageuses qui font de lui un solvant de choix. Aussi, sa transformation en composés utiles 
en chimie est une des solutions les plus prometteuses pour limiter les émissions de CO2. Cette 
partie montre différentes applications exposées dans la littérature sur la réactivité du dioxyde 
de carbone. 
 
I.1. Le CO2 supercritique : un solvant de choix 
I.1.1. Pouvoir solvant du CO2 
 
Une étude réalisée par le Professeur Philip Jessop, auprès de scientifiques, a permis de 
conclure que le CO2 est considéré comme un des solvants les plus aptes à réduire les 
dommages environnementaux.[1] (Figure I.1) 
 
 
Figure I.1 Réponse à une étude réalisée auprès de chercheurs scientifiques lors de la conférence 
« Green Solvents » à la question « Quel serait le solvant susceptible d'être le plus apte à palier 
aux dommages environnementaux ? » 




Cette position se justifie par le fait que le CO2 est peu toxique, ininflammable. Il est très 
abondant et disponible dans des taux de pureté élevés. Cette molécule est également peu 
coûteuse et peut être facilement recyclée. Enfin, son utilisation permettrait de réduire ses 
émissions dans l’atmosphère.[2-7] 
Outre l’aspect écologique, les propriétés chimiques du CO2 en font un solvant de choix pour 
de nombreuses réactions.[8; 9] Le CO2 est une molécule linéaire et qui appartient au groupe 
ponctuel D∞h. Il s’agit d’un solvant aprotique possédant un moment dipolaire nul ainsi qu’une 
constante diélectrique faible (Figure I.2). En effet, même si celui-ci possède deux liaisons 
polaires C=O, le vecteur associé à la séparation de charge dans ces deux liaisons C=O sont 
d’égales intensités et de directions opposées. 
 
 
Figure I.2 : Polarité de la molécule de CO2 dans son état fondamental 
 
Son pouvoir solvant a longtemps été comparé à celui des alcanes.[10; 11] Toutefois, 
l’importante délocalisation de charge de cette molécule induit un fort moment quadripolaire. 
Des études récentes ont montré que la structure électronique du CO2 lui permettait d’agir 
comme un acide de Lewis. [12-15] Ces interactions moléculaires soluté-solvant suggèrent que 
le CO2 pourrait dans certains cas solubiliser des composés ayant une polarité non négligeable. 
Le dioxyde de carbone ne peut pas être oxydé puisqu’il résulte de l’oxydation complète de 
composés organiques. Ainsi, il peut être utilisé pour les réactions d’oxydation, par exemple la 
synthèse de peroxyde d’hydrogène.[16]  
Une autre particularité du dioxyde de carbone est que ses conditions critiques sont facilement 
atteignables. Plus particulièrement, l’utilisation du CO2 en conditions supercritiques permet 
d’augmenter son pouvoir solvant tout en rendant aisée la récupération des produits en fin de 
réaction par ajustement de la température et de la pression.[17-19] 
 
I.1.2. Le CO2 supercritique : définition 
 
En 1822, le baron Charles Cagniard de Latour est le premier à mettre en évidence l’existence 
d’une température critique.[20] Le domaine supercritique fut ensuite décrit en 1875 par 
Thomas Andrews qui détermina notamment le point critique du dioxyde de carbone de façon 




précise.[21] Depuis, l’intérêt pour le dioxyde de carbone supercritique n’a fait qu’augmenter 
celui-ci ayant même aujourd’hui des applications industrielles variées.[22; 23] 
Le dioxyde de carbone étant un corps pur, ses phases d’équilibre peuvent être représentées sur 
un diagramme de phase en deux dimensions : la température et la pression (Figure I.3). Le 
dioxyde de carbone, comme tout composé pur, existe sous trois états : solide, liquide et 
gazeux. En modulant la température et la pression, un changement d’état peut avoir lieu. Sur 
le diagramme de phase, les courbes d’équilibre délimitent ces changements d’état. Ces trois 
phases peuvent aussi coexister entre elles au point triple.  
 
Figure I.3 : Diagramme de phase du dioxyde de carbone 
 
La transition de phase entre une phase liquide et une phase vapeur (vaporisation- liquéfaction) 
est aussi caractérisée par un point singulier dans le diagramme de phase. En effet, lorsqu’un 
fluide en état d’équilibre liquide-gaz est chauffé et approche une température donnée, la 
densité de la phase gazeuse augmente tandis que celle de la phase liquide diminue. Lorsque 
les deux densités deviennent égales, les phases liquide et gazeuse convergent en une seule et 
même phase. Ainsi, la courbe de coexistence liquide-gaz se termine par un point dit 
« critique », caractérisé par une température et une pression critique (Pc, Tc). 
Dans le cas particulier du CO2, le couple de température-pression définissant un point critique 
se situe à Tc = 31°C et Pc = 7,38 MPa. Au-delà de ce point, le CO2 est considéré comme étant 




en conditions supercritiques. Remarquons qu’un fluide peut être considéré par certains 
comme supercritique lorsqu’il est chauffé au dessus de sa température critique.[24] 
Pour résumer, les principales caractéristiques du dioxyde de carbone sont reportées Table I.1. 
 
Température critique  31°C 
Pression critique  7,38 MPa 
Masse volumique critique 0,464 g.ml
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Table I.1. Paramètres du dioxyde de carbone à son point critique 
 
En comparaison avec d’autres corps purs, les conditions supercritiques du CO2 sont 
facilement atteignables. Par exemple, le point critique de l’eau est situé à 374°C et 22 MPa 
(Table I.2). Cette caractéristique place le CO2 en tête des fluides supercritiques 
industriels.[25] 
 
Substance Tc (°C) Pc (MPa) 
CO2 31,1 7,38 
Pentane 187,1 3,37 
Éthanol 243,5 6,38 
Cyclohexane 279,9 4,03 
Benzène 289,0 4,89 
H2O 374,2 22,05 
 
Table I.2 : Points critiques de différents fluides (Tc:température critique ; Pc :pression critique) 
 
I.1.3. Propriétés du CO2 supercritique 
 
La courbe d'équilibre liquide-gaz est interrompue au niveau du point critique, assurant à la 
phase supercritique un continuum des propriétés physico-chimiques sans changement de 




phase. Aussi, le CO2 supercritique possède des propriétés à la fois proches de celle d’un 
liquide mais aussi proches de celles d’un gaz. [26-28] 
En effet, nous voyons dans la Table I.3 qu’en conditions supercritiques le CO2 possède une 
densité, comprise entre 0,2 et 1,5 g.cm
-3
, comparable à celle d’un liquide. En revanche, celui-
ci possède des propriétés de transport (viscosité, diffusion) proches de celles d’un gaz. Nous 
remarquons en effet que sa viscosité est faible de l’ordre de 10 à 30 µPa.s et sa diffusivité est 
supérieure à celle d’un liquide.  
 
Table I.3 : Comparaison par ordre de grandeur de quelques propriétés entre le gaz, le fluide 
supercritique et le liquide 
 
Néanmoins, en modulant la température et/ou la pression, les propriétés du CO2 supercritique 
peuvent être ajustées suivant si nous voulons solubiliser ou extraire un composé. Ceci permet 
aux extraits d’être exempts de trace de solvant faisant du CO2 supercritique un solvant vert.  
En particulier, la densité du milieu peut varier d’une valeur proche de celle d’un liquide à 
proche de celle d’un gaz par simple variation de pression.  Nous voyons sur la Figure I.4 que 
pour les températures proches du point critique (25°C, 40°C et 60°C), la densité du milieu est 
plus sensible aux variations de pression. Le pouvoir solvant d’un fluide étant fonction de 
l’exponentielle de sa densité [29], une augmentation de la pression favorisera la solubilisation 
d’un soluté. 
L’effet de la température est plus complexe à analyser. Alors que la densité d’un fluide 
supercritique croît lorsque l’on augmente sa pression à température constante, elle diminue 
lorsque l’on augmente sa température à pression constante. Généralement, la solubilité étant 
fonction d’une part, de la densité du solvant et d’autre part, de la pression de vapeur du soluté, 
la solubilité d’un soluté dans un fluide supercritique est susceptible de diminuer, de rester 
constante ou d’augmenter avec la température selon que la densité du solvant ou la pression 
de vapeur du soluté est le facteur prédominant. 
Conditions Densité (g.cm
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Figure I.4 : Evolution de la densité en fonction de la pression de CO2 à différentes températures 
 
I.1.4. Applications industrielles 
 
Au vu de ses propriétés remarquables, le CO2 supercritique a suscité l’intérêt des industriels et 
présente une large gamme d’applications que nous pouvons regrouper dans six grands 
secteurs : 
- L’industrie agroalimentaire ; 
- Le secteur pharmaceutique ; 
- Le nettoyage de pièces et traitement de surface ; 
- Le recyclage de déchets métalliques ; 
- La synthèse et la mise en forme de polymères ; 
- La synthèse organique… 
Plus précisément, au début des années 1980, l’industrie alimentaire a développé l’extraction 
de la caféine par le CO2 supercritique. Cette technique a ensuite été adaptée à d’autres 
composés comme le tabac sans nicotine mais aussi à l’extraction d’arômes des végétaux. Une 
dizaine d’années plus tard, le secteur de la santé a commencé à utiliser ce procédé pour 
l’extraction de principes actifs des plantes ou encore plus récemment pour la micro-
encapsulation de principes actifs conduisant à une libération contrôlée de protéines 
thérapeutiques. Le CO2 supercritique est aujourd’hui aussi utilisé pour le nettoyage de 
surfaces : sur des textiles, à la place du perchloréthylène qui est connu pour être un produit 
cancérigène, mais également sur des pièces métalliques. Le CO2 supercritique peut être 




employé en imprégnation, notamment pour diminuer l'apport de solvants dans une peinture. 
Le CO2 supercritique permet d’extraire des composés non-volatiles des liquides ioniques. 
Dans le domaine des polymères, le CO2 supercritique peut être utilisé comme plastifiant, 
solvant ou anti-solvant : production de particules, mousse microcellulaire, composite. 
Finalement, celui-ci commence à être très utilisé comme solvant en synthèse. Il est un très 
bon solvant pour des molécules de faible masse molaire, également pour certains polymères 
comme les polymères fluorés et les silicones. Dans certains cas, il est très intéressant de 
remarquer que le CO2 peut être utilisé à la fois comme solvant et réactif. 
 
I.2. Le CO2 comme réactif  
 
L’utilisation du dioxyde de carbone comme source de carbone en chimie peut être à la fois 
une solution pour réduire les émissions de CO2 dans l’atmosphère et pour limiter l’utilisation 
d’autres sources moins abondantes. Ainsi, l’intérêt des scientifiques pour la réactivité du 
dioxyde de carbone s’est considérablement accru depuis la crise pétrolière de 1973.[9] De nos 
jours, toute la chimie repose essentiellement sur les matières premières fossiles, comme le 
pétrole. Or, ces ressources sont en constante diminution et seront probablement épuisées dans 
quelques décennies.[30] Aussi, l’utilisation du CO2 comme source de carbone est une voie 
très prometteuse.[4; 31-43] Par exemple, nous voyons dans la Table I.4 que le CO2 donne lieu 
à la production de 158 Mt/an d’urée ou encore 80 mt/ an de carbonates cycliques, le CO2 est 
également utilisé pour la synthèse de polycarbonate, d’acide salicylique, ou encore de 
méthanol. 
 
Composés Production (ton) Références 
Carbonates cycliques  80000 [44] 
Carbonate de polypropylène  76000 [44] 
Urée 158000000 [45] 
Acide acétylsalicylique 16000 [46] 
Acide salicylique 90000 [44] 
Méthanol 4000 [47] 
Table I.4 : Production de composés organiques à partir du CO2 




Bien que le CO2 soit thermodynamiquement et cinétiquement très stable, l’électronégativité 
des atomes d’oxygène rend le carbone central électrophile. Notons que l’électrophilie du 
carbone central est plus importante que la nucléophilie des atomes d’oxygène, aussi le CO2 se 
comporte préférentiellement comme un électrophile. Cette molécule possède donc une forte 
affinité envers les nucléophiles et les réactifs électro-donneurs. Ainsi, le CO2 peut réagir avec 
de nombreux composés sous l’action de catalyseurs adaptés. Quelques exemples sont reportés 




Figure I.5 : Exemples de réactions à partir du CO2 




En particulier, nous distinguons quatre catégories : les composés oxygénés (époxydes, 
alcools), les composés azotés (amines, aziridines), l’hydrogène et enfin d’autres composés 
contenant des carbones insaturés ou encore le méthane. 
 
I.2.1. Réactions avec les composés azotés 
 
Les principaux composés synthétisés à partir de dioxyde de carbone et de composés azotés 
sont : les isocyanates, les carbamates ainsi que l’urée (et les dérivés à base d’urée). Ceux-ci 




Figure I.6 : Carbonylation des amines par le CO2 
 
Comme nous l’avons vu précédemment dans la Table I.4, l’urée est produite à large échelle à 
partir du CO2 et d’ammoniac (Equation I.1). Cette molécule est très utilisée dans de nombreux 
domaines comme l’agriculture ou en pharmacie. 
 
 
Équation I.1 : Synthèse d'urée à partir d'ammoniac et de dioxyde de carbone 
 
L’ammoniac étant un bon nucléophile, il peut facilement réagir avec le carbone électrophile 
du CO2. Aussi, cette réaction a fait l’objet de nombreuses recherches notamment afin de 
développer un système catalytique éco-compatible et d’utiliser des amines de nature 




différente.[48-51] Notons que cette réaction est d’autant plus intéressante que le dioxyde de 
carbone peut constituer à la fois le réactif et le solvant en conditions supercritiques.  
Dans la littérature, Shi et al.[48] ont proposé, en 2003, la synthèse d’un dérivé de l’urée avec 
des amines grâce à un système catalytique recyclable. Il s’agit d’un liquide ionique de type 
sels d’imidazolium, le chlorure de 1-butyl-3-méthylimidazolium (BMImCl, Figure I.7), 
associé à une base CsOH. Pour cette expérience, le liquide ionique est à la fois le catalyseur et 
le solvant.  
 
Figure I.7 : Structure du BMImCl 
 
Cependant, en 2010 Wu et al.[52] ont synthétisé des dérivés d’urée sans catalyseur et sans co-
solvant à 180°C et 10 MPa. Leurs rendements sont comparables à ceux obtenus en présence 
de catalyseur. Ces auteurs ont reporté le mécanisme probable pour la réaction entre les amines 
et le CO2 (Figure I.8). En premier lieu, celle-ci conduit à la formation d’un intermédiaire de 
type carbamate (2). Ensuite, deux intermédiaires sont possibles après déshydratation, soit un 
acétal, l’intermédiaire (3), ou un isocyanate, intermédiaire (4). Préférentiellement, les auteurs 
expliquent que l’intermédiaire est un isocyanate qui par réaction avec une amine conduit à la 
formation du dérivé d’urée.  
 
Figure I.8 : Mécanisme possible pour la synthèse de dérivés d’urée à partir d'amine et de CO2 
  
Il est intéressant de remarquer que Fuchter et al.[53] sont aussi parvenus à synthétiser un 
dérivé de l’urée seulement en chauffant des silylamines dans le dioxyde de carbone 
supercritique à seulement 140°C. (Equation I.2) 






Équation I.2 : Synthèse d'une urée asymétrique à partir de N,O-bis-trimethylsilylacetamide 
(SBA) et de dioxyde de carbone 
 
Un autre type de produit peut être obtenu à partir de la réaction amine/CO2, il s’agit des 
carbamates (aussi appelés uréthanes). 
 
 
Équation I.3 : Synthèse de carbamates à partire d'amine et de CO2 
 
La voie de synthèse par réaction avec les halogénures organiques a beaucoup été étudiée, 
notamment au niveau de la catalyse.[54-58] Parmi les catalyseurs les plus efficaces, les 
catalyseurs solides correspondant à des sels d’ammonium supportés par des silices se 
démarquent en offrant à la fois de bons rendements et une séparation produit/catalyseur 
simple en fin de réaction.[59] 
Néanmoins, ces dernières années les halogénures organiques sont préférentiellement 
substituées par un alcool qui permet d’éviter la formation d’hydro-halogénure comme co-
produit.[60; 61] Cependant, les rendements obtenus avec les alcools sont faibles. En effet, 
l’alcool en présence de CO2 et d’amine conduit aussi à la formation d’eau qui désactive le 
catalyseur. Aussi le challenge pour l’avenir est de déshydrater le mélange réactionnel.  
Concernant la synthèse d’isocyanate, nous l’avons vu dans la Figure I.8 celle-ci est possible 
en déshydratant un acide carbamique. Par exemple, la déshydration avec POCl3 en présence 
d’une amine tertiaire comme reporté dans l’Equation I.4 :[62] 
 
Équation I.4 : Synthèse d’isocyanate à partir d’amine et de CO2 
 




Enfin, une autre réaction est étudiée : il s’agit de la synthèse de polyuréthanes à partir 
d’aziridines et de CO2 (voir Equation I.5). Celle-ci peut aussi avoir lieu en condition de CO2 
supercritique sans co-solvant et sans catalyseur.  
 
 
Équation I.5 : Synthèse de polyuréthane à partir d'aziridine et de dioxyde de carbone 
 
Cependant, les rendements obtenus restent encore à améliorer puisque, par exemple, dans les 
conditions décrites dans l’Equation I.5 décrite par Ihata et al.[63] ceux-ci se situent autour de 
30 % de polyuréthane. 
En abaissant la température, la réaction aziridine/CO2 conduit à la formation d’oxazolidinone. 
 
 
Équation I.6 : Synthèse d'oxazolidinone à partir d'aziridine et de dioxyde de carbone 
 
Contrairement à la réaction présentée en Equation I.5, cette réaction doit être catalysée. Dans 
la littérature les catalyseurs les plus répandus sont les sels d’halogénure de type LiBr ou 
encore les liquides ioniques.[64; 65] Par exemple, Kawanami et al.[66] ont obtenu le 2-
oxazolidinone en grande quantité dans des conditions de température et de pression douces 
reportées dans l’Equation I.6. 
Ainsi, l’étude des réactions possibles entre le CO2 et les composés azotés est très prometteuse 
afin de parvenir à une synthèse plus verte de nombreux composés. En particulier, le CO2 
supercritique permet d’obtenir de bons rendements dans beaucoup de ces réactions sans co-
solvant toxique.  
 
 




I.2.2. Réaction d’hydrogénations et d’hydroformylations 
 
De nombreuses études ont été reportées sur l’utilisation du CO2 supercritique comme réactif 
et solvant pour les réactions d’hydrogénation et d’hydroformylation.[19; 67-70] En effet, 
l’hydrogène peut être dissout en grande quantité dans le CO2 supercritique, ce qui conduit à 
des taux de conversion très élevés dès le début de la réaction. Dans des conditions similaires, 
en choisissant un solvant de type liquide organique, les rendements obtenus sont bien moins 
importants.[67] 
Parmi les réactions d’hydrogénations les plus étudiées nous pouvons distinguer la synthèse du 
méthanol (Equation I.7) et de l’acide formique (Equation I.8). La réaction 
d’hydroformylation, quant à elle, met en jeu un alcène qui par réaction avec le dihydrogène 
conduit à la formation d’un alcool (Equation I.9). 
 
 
Équation I.7 : Synthèse de méthanol à partir de dioxyde de carbone et d'hydrogène 
 
 
Équation I.8 : Synthèse d'acide formique par hydrogénation 
 
 
Équation I.9 : Hydroformylation avec le dioxyde de carbone 
 
Le mécanisme possible pour cette réaction conduirait à la formation de monoxyde de carbone 
comme intermédiaire. Les catalyseurs les plus utilisés dans les réactions d’hydrogénation ou 
d’hydroformylation sont des complexes à base de ruthénium de type RuH2(PMe)3.[71; 72] 
(Voir aussi Figure I.9) 





Figure I.9 : Structure d’un complexe à base de Ruthénium utilisé dans les réactions 
d'hydrogénation 
 
I.2.4. Réaction avec les composés oxygénés  
 
Une des options intéressantes pour la transformation du CO2 est la synthèse de carbonate à 
partir d’alcool.[73-78] Cette réaction peut conduire à des carbonates acycliques ou cycliques 
suivant le type d’alcool utilisé.  
Nous verrons que par sa simplicité et son efficacité, la phosgénation des alcools a longtemps 
été la principale voie de synthèse des carbonates acycliques (ou cycliques voir aussi II). 
Cependant, la haute toxicité de cette molécule et les co-produits aussi nocifs qui en résultent 





Table I.5 : Voies de synthèse pour les carbonates linéaires  
 
Néanmoins, l’équilibre de la réaction entre les alcools et le CO2 est déplacé vers la gauche, 
soit vers les réactifs. Aussi, pour améliorer les rendements il est nécessaire d’éliminer l’eau de 
la réaction. Dans cette optique, une méthode de synthèse a été mise en place afin de 
déshydrater l’alcool et de faire ensuite réagir les dérivés déshydratés avec le CO2 (voir Figure 
I.10).[79] Les substrats obtenus sont principalement des orthoesters et des ethers acycliques 
ou cycliques.  
 





Figure I.10 : Déshydratation de l’alcool puis réaction des éthers avec le CO2 
 
Il est intéressant de noter que les éthers cycliques, tels que les époxydes, sont beaucoup plus 
réactifs avec le CO2 que les éthers acycliques. 
De nombreux catalyseurs et agents déshydratants ont été testés sur cette réaction parmi eux : 
Ti(OMe)[80; 81], ZrO2[82], Cu-Cl,[83] Cu-Ni,[84] ainsi que des complexes métalliques à base 
de métaux de transition (Bu2Sn(OMe)2.[85-87]  Actuellement, les catalyseurs métalliques à 
base d’étain sont les plus performants.[88]    
 
 
Figure I.11 : Synthèse de carbonates cycliques à partir d’alcool propargylique et de CO2 
 
La réaction entre les alcools et le CO2 peut aussi aboutir à la formation de carbonates 
cycliques (Figure I.11). Par exemple, les alcools propargyliques peuvent réagir à la pression 




de 1 MPa de CO2 en présence d’acétate d’argent et d’une amidine (DBU) pour donner des 
carbonates cycliques en bons rendements. L’activation de l’alcool par l’amine basique conduit 
à un intermédiaire stable de type alkylcarbonate.  
Cependant cette réaction est souvent réalisée en milieu solvant tel que le dichlorométhane.  
Ainsi, une autre méthode pour la synthèse de carbonate cyclique est souvent privilégiée : la 
réaction entre les époxydes et le CO2.  
 
 
II. Synthèse de carbonates cycliques par cycloaddition époxyde/CO2 
 
En 1969, Inoue et al.[89] sont les premiers à proposer la synthèse de carbonates cycliques et 
de polycarbonates à partir d’époxyde et de CO2, grâce à un système catalytique composé de 
diéthyle de zinc et d’eau (Et2Zn/H2O). (Voir Equation I.10) 
 
 
Équation I.10 : Synthèse de carbonate cyclique et de polycarbonate à partir d'époxyde et de 
dioxyde de carbone 
 
Les enjeux environnementaux sous-jacents à cette découverte sont très importants. Nous 
l’avons vu précédemment dans un contexte ou les émissions de CO2 sont très préoccupantes, 
la transformation du CO2 en composés utiles est primordiale pour limiter le phénomène. De 
surcroît, cette méthode de synthèse est une alternative efficace et respectueuse de 
l’environnement à l’utilisation du phosgène. Dès lors, de nombreux scientifiques se sont 
penchés sur cette réaction. Suivant les conditions et les catalyseurs utilisés, cette méthode 
aboutit à la formation de carbonate cyclique ou de polycarbonate. Actuellement, il existe plus 
d’intérêt à développer des nouvelles technologies basées sur l’utilisation de carbonate 
cycliques puisque ceux-ci peuvent servir d’intermédiaires en synthèse de polymères et ont une 
utilité dans plusieurs domaines de la chimie que nous verrons dans cette partie.[90] Aussi, 
notre étude se focalisera sur la cycloaddition époxyde/CO2 plutôt que sur la copolymérisation. 




II.1. Les carbonates cycliques : des molécules utiles en chimie 
II.1.1. Historique et méthode de synthèse 
 
Les carbonates sont généralement divisés en deux groupes : inorganiques et organiques. 
Suivant les modifications structurales, les carbonates organiques peuvent, eux-mêmes, être 
répertoriés en trois grandes familles : les carbonates cycliques, les carbonates acycliques, 
enfin, les polycarbonates. En 1996, devant l’intérêt grandissant porté à ces molécules, une 
classification complète des carbonates a été proposée par Shaikh et al. [6] (Voir Figure I.12) 
 
 
Figure I.12 : Classification des carbonates 
 
Les différentes méthodes de synthèse des carbonates organiques ont été commercialisées pour 
la plupart. La phosgénation s’est longtemps imposée comme la voie de prédilection pour la 




synthèse des carbonates organiques. Le mécanisme réactionnel impliqué dans la phosgénation 
est reporté dans la Figure I.13. La première étape consiste en la formation d’un chloroformiate 
(1). Celui-ci va ensuite réagir avec la pyridine pour former un intermédiaire (2) qui va lui-
même réagir avec un alcool pour former le carbonate (3). La simplicité et l’efficacité 
incontestable de cette méthode ont contribué à l’imposer comme la voie de référence depuis 
sa découverte en 1833.[91] 
 
Figure I.13 : Phosgénation des alcools 
 
Cependant, la haute toxicité du phosgène a entraîné la diversification des sources de 
carbonates. Le dioxyde de carbone est alors apparu comme une alternative et comme une 
source de carbonate abondante et éco-compatible. [31; 32; 92-97] 
Nous l’avons vu dans la section précédente, la synthèse de carbonate à partir de dioxyde de 
carbone intervient soit par réaction avec des alcools, générant des carbonates linéaires, soit 
avec des éthers cycliques, époxydes, menant alors directement à des carbonates cycliques ; 
ces derniers pouvant être ensuite transformés en carbonates linéaires par transcarbonatation. 
L’objectif général du projet dans lequel s’inscrivent ces travaux étant de proposer une chimie 
plus verte pour la formation de polyuréthanes, nous nous sommes plus particulièrement 
intéressés aux carbonates cycliques qui forment d’excellents intermédiaires dans la synthèse 








Depuis plusieurs années, la voie privilégiée reste la cycloaddition entre un époxyde avec le 
CO2. En effet, celle-ci, en plus de représenter une alternative à l’utilisation du phosgène, est 
efficace en vue des économies d’atomes recommandées pour répondre au concept de chimie 




Les carbonates cycliques sont des cibles précieuses en synthèse puisque depuis le début de 
leur commercialisation, dans le milieu des années 1950, ils ont trouvé des applications dans 
de nombreux domaines (Figure I. 14).[99] Aujourd’hui, la production mondiale de carbonates 
cycliques s’élève à 80 000 tonnes par an. 
 
Figure I.14 : Quelques applications pour les carbonates cycliques 
 
Les carbonates cycliques peuvent être des intermédiaires réactifs aussi bien que des solvants 
inertes. Ainsi, l’intérêt des scientifiques pour ces molécules a fortement augmenté ces 
dernières années. Par exemple, l’utilisation du carbonate de propylène comme solvant pour le 
dégraissage, pour les peintures et pour le nettoyage est en pleine expansion. De même, le 
carbonate d’éthylène et le carbonate de propylène ont trouvé une utilité en tant que diluant 




pour des résines époxy. Ils sont aussi devenus des électrolytes de choix pour la production de 
batterie lithium-ion. Leur qualité de solvant est également reconnue en pharmacie ainsi qu’en 
cosmétique. En terme de réactivité, ils sont reconnus en tant qu’excellents intermédiaires dans 
la synthèse de polycarbonates ou de polyuréthanes.[6] 
 
II.1.3. Propriétés et caractérisation 
 
Actuellement, les carbonates cycliques les plus utilisés à l’échelle industrielle sont le 
carbonate d’éthylène et le carbonate de propylène. Quelques unes de leurs propriétés sont 
reportées dans la Table I.6. Outre leur biodégradabilité, ces molécules ont de hauts points 
d’ébullition et d’éclair, un faible taux d’évaporation et sont peu toxiques. Ce qui explique les 
larges applications industrielles décrites ci-dessus (Figure I.14). 
 






) 88,06 102,09 
Densité (g.mL
-1
) à 25°C 1,321 1,204 
Etat à 25°C solide liquide 
Point d’ébullition 248°C 240°C 
Point de fusion 36°C -55°C 
Point d’éclair 160°C 135°C 
Viscosité (25°C) 2,56 2,50 
%COV (à 110°C) 34 28 
Pression de vapeur 0,02 mmHg à 36,4°C 0,13 mmHg à 20°C 
Table I.6 : Quelques propriétés pour le carbonate d'éthylène et le carbonate de propylène 
 
Dans la littérature, la formation de carbonates cycliques à partir d’époxyde et de dioxyde de 
carbone est souvent caractérisée par spectroscopie infrarouge.[100-104] En effet, l’attribution 




des modes de vibrations propres aux carbonates cycliques peut aisément être effectuée 
puisque la plupart des pics d’absorption caractéristiques ne sont pas masqués par ceux du CO2 
ou de l’époxyde. En 2010, Arjunan et al.[105] ont proposé l’attribution des spectres 
d’absorption infrarouge et de diffusion Raman du carbonate de propylène en s’appuyant sur 
des modélisations moléculaires. En particulier le mode de vibration correspondant à 
l’élongation de la liaison C=O est facilement reconnaissable et n’est jamais masqué par 




Figure I.15 : Spectre IR-TF et Raman du carbonate de propylène liquide avec ρ : rocking ; ϒ 
bending hors du plan ; δ : déformation ; ν : élongation 
 
La synthèse de ces molécules à partir d’époxyde et de dioxyde de carbone peut avoir lieu dans 
différentes conditions de température et de pression mais aussi avec des époxydes de natures 
variées.  




II.2. Conditions et réactifs utilisés 
II.2.1. Influence de la nature de l’époxyde 
 
Les époxydes sont de petites molécules possédant un oxygène ponté sur une liaison carbone-
carbone. L’électronégativité de l’atome d’hydrogène fait des époxydes de très bons candidats 
pour activer le CO2 en présence d’un catalyseur.  
Dans la synthèse de carbonate cyclique, l’influence de la nature du substituant (R sur la 
Figure I.16) de l’époxyde joue un rôle important sur les rendements.  
 
 
Figure I.16 : Structure d'un époxyde 
 
Pour mieux comprendre cet effet, différents mono-époxydes commerciaux ont été testés dans 
la littérature.[106-111] Parmi les plus courants, nous discernons l’oxyde de propylène, le 1-
Chloro-2,3-époxypropane, l’époxycyclohexane, l’époxystyrène mais aussi le 3-Phénoxy-1,2-
époxypropane. Quelques unes de leurs propriétés sont exposées dans le Table I.7. Le nombre 
élevé d’études réalisées sur l’oxyde de propylène se justifie par la popularité du carbonate de 
propylène au niveau industriel. 





Table I.7 : Propriétés des époxydes les plus utilisés pour la synthèse de carbonates cycliques 
 
  





L’étude de Song et al.[112] permet de montrer l’influence de ce substituant dans la réaction. 
En effet, ils ont fait réagir différents époxydes avec le CO2 en présence d’un système 
catalytique de type iodure de potassium (KI/lécithine). 
 
Entrée Epoxyde Temps (h) Rendements (%) Sélectivité 
1 
 
4 97,7 98 
2 
 
12 95,6 96 
3 
 
6 94,3 99 
4 
 
4 97.2 99 
Figure I.17 : Influence du substituent de l'époxyde sur la réaction dans les conditions : 20 mmol 
d’époxyde ; 0,25 mmol de KI ; 0,25 mmol de lécithine ; PCO2 = 2 MPa ; T = 100°C 
 
Nous pouvons voir dans la Figure I.17 que, dans les conditions choisies par ces auteurs, 
l’oxyde de propylène offre le taux de conversion en carbonate cyclique le plus élevé avec 
97,7% au bout de 4 heures de réaction. De bons rendements sont aussi obtenus avec le 3-
Phénoxy-1,2-époxypropane. En revanche, l’epoxystyrène semble moins réactif que ces deux 
dernières molécules en effet 94,3 % au bout de 6 heures tandis qu’avec l’oxyde de propylène 
97,7 % de carbonate de propylène est obtenu au bout de seulement 4 heures de réaction. 
L’ordre d’efficacité : oxyde de propylène > époxystyrène est souvent conservé dans de 
nombreuses publications.[113]  
Néanmoins, quelques autres auteurs ont obtenu des rendements plus élevés avec 
l’époxystyrène.[114; 115] Par exemple, pour un même catalyseur de type complexe 
métallique à 140 °C , ces auteurs ont obtenu un taux de conversion de 70% avec l’oxyde de 




propylène contre 92% avec l’époxystyrène. De plus, les explications avancées ne sont pas 
toujours concordantes. Par exemple, Kawanami et al.[116] avancent que cette différence peut 
être due à la faible réactivité du carbone β de l’époxystyrène tandis que Yang et al.[117] 
reportent que la réactivité des groupes possédant un groupement attracteur d’électrons, 
comme c’est le cas pour le styrène est plus élevée. 
De plus, en 2011, une étude de Wu et al.[118] a montré que l’énergie d’activation de la 
cycloaddition entre l’époxytyrène et le CO2 était plus faible que celle entre l’oxyde de 
propylène et le CO2 avec une différence de 37,3 kJ.mol
-1
 entre les deux barrières. D’autre 
part, il apparaît que les énergies d’activations pour la formation des polymères, dans les deux 




Figure I.18 : Diagramme de la coordonnée de réaction pour les cycloadditions oxyde de 
propylène/CO2 et époxystyrène/CO2 
 
Il ressort également de la littérature que l’époxyclyclohexane est l’un des époxydes les moins 
efficaces pour la formation de carbonate cyclique à partir de dioxyde de carbone. En effet, 
quelque soit le catalyseur utilisé ou les conditions de température et de pression, de nombreux 
auteurs ayant utilisé cette molécule n’ont obtenu que de faibles taux de conversion. Une étude 
plus détaillée proposée par Darensbourg et al.[104] a permis de comprendre que la réaction 
entre l’époxycyclohexane et le dioxyde de carbone était plus favorable à la formation de 
polycarbonates.(Figure I.18) 
 





Figure I.19 : Diagramme représentant la coordonnée de réaction pour la cycloaddition  
époxycyclohexane/CO2 avec Ea(PCC) correspondant à l’énergie d’activation pour la formation 
du polycyclohexanecarbonate et Ea(CHC) pour la formation du carbonate cyclique 
 
En effet nous voyons sur le diagramme de la coordonnée de réaction, reporté Figure I.19, que 
la barrière d’activation à franchir pour former le carbonate cyclique est bien plus élevée que 
celle qui conduit à l’obtention du polycarbonate. Ceci est probablement dû à l’encombrement 
stérique des deux carbones du cycle de l’époxyde. 
Nous tenterons d’élucider les ambiguïtés existantes dans la littérature quant à la réactivité de 
ces différents époxydes. 
 
II.2.2. Influence des conditions de mélange époxyde/dioxyde de carbone 
 
Avant d’étudier la réaction, en elle-même, entre les époxydes et le CO2 en milieu 
supercritique, il est important de comprendre l’évolution des phases des mélanges binaires 
époxyde/CO2 en fonction de la température et de la pression afin de déterminer les conditions 
les plus propices à la réaction.  
Plus précisément, l’étude des mélanges binaires époxyde/CO2 conduit à suivre l’évolution de 
deux phases : la phase riche en époxyde (liquide à température et pression ambiante) et la 
phase riche en CO2, en fonction de la température et de la pression. 
Dans la littérature, il n’existe pas d’étude systématique sur la thermodynamique de ces 
systèmes. Quelques auteurs seulement ont reporté des travaux sur l’équilibre des phases des 
systèmes oxyde de propylène/CO2[119; 120] et époxycyclohexane/CO2 [121; 122]. Leurs 
études ont permis de déterminer le point de bulle de ces systèmes à différentes températures. 




Dans certains cas, les diagrammes de phase époxyde/CO2, pour une température fixée, ont pu 
être établis. Ils montrent l’évolution de la fraction molaire de CO2 dans chacune des phases 
présence. 
En particulier, ces études ont mis en évidence dans chaque cas pour les deux systèmes oxyde 
de propylène/CO2 et époxycyclohexane/CO2 l’existence d’un point critique. Cela signifie que 
pour une température donnée, en augmentant la pression, une phase homogène est atteinte au 
bout d’une certaine pression Pc. Certains de ces points critiques sont reportés dans la Table I. 





Table I.8 : Points critiques pour les systèmes a) oxyde de propylène (PO)/CO2 et b) 
époxycyclohexane (CO)/CO2 à différentes températures 
 
Pour une étude thermodynamique complète, l’évolution de la phase riche en époxyde mais 
aussi de la phase riche en dioxyde de carbone devrait être étudiées en fonction de la 
température et de la pression. Toutefois, seuls Iiiaxoea et al.[119] ont déterminé 
expérimentalement la solubilité de l’oxyde de propylène dans la phase riche en CO2. Les 
autres auteurs ont seulement étudié la phase riche en époxyde.  
Les diagrammes de phase ont été établis en s’appuyant sur des calculs de modélisation de 
phase. Par exemple, Wang et al.[120] ont déterminé le diagramme de phase, à température 
fixée, montrant l’évolution de la fraction molaire de CO2 dans la phase riche en époxyde et 
dans la phase riche en CO2 en utilisant l’équation d’état de Peng-Robinson (PR-EoS). 
D’autre part l’ensemble de ces mesures ont été déterminées visuellement en utilisant des 
cellules haute pression/haute température à volume variable munies d’un hublot en saphir. 
Aussi, une étude plus détaillée de la thermodynamique de ces systèmes s’impose. Nous 
Système 
PO/CO2 
Iiiaxoea et al. 
[119] 
Wang et al. 
[120] 
à 40 °C - 7 MPa 
à 50°C 7,5 MPa 7.5 MPa 
à 70°C - 9 MPa 
à 75°C 9,5 MPa - 
à 100°C 11 MPa - 
  Système 
CO/CO2 
Super et al. 
[123] 
à 70 °C 12 MPa 
à 90°C 14 MPa 
à 110°C 20 MPa 
a) 
b) 




verrons au Chapitre IV que nous avons pu déterminer le comportement thermodynamique des 
mélanges époxydes/CO2 in-situ par spectroscopie infrarouge.  
 
II.2.3. Influence de la température et de la pression sur la réaction époxyde/CO2  
 
En introduction de cette partie, nous avons souligné que la réaction entre les époxydes et le 
CO2 peut aboutir à la formation de carbonate cyclique ou bien de polycarbonate. Si 
l’influence de la nature de l’époxyde est très importante afin de favoriser l’un ou l’autre des 
produits, les conditions de température et de pression le sont tout autant.  
Darensbourg et al[104; 124]] ont étudié l’influence de la température sur la réaction entre 
l’oxyde de propylène (PO) et le dioxyde de carbone ainsi que sur la cycloaddition entre 
l’époxycyclohexane et le dioxyde de carbone à 4,8 MPa. (Table I.9) 
 
Température (°C) Epoxyde Polymère Carbonate cyclique 
Rendements (abs/s x 10
5
) 
30 PO 3,893 0 
50 PO 20,72 0 
65 PO 64,36 3,23 
80 PO 172,3 15,51 
100 PO 0 92,74 
65 CO 0,4614 0,023 
75 CO 0,7256 0,11 
85 CO 1,171 0,3218 
Table I.9 : Conditions de réaction : 4,5 MPa de CO2, 30 ml d’époxyde, 50 mg de catalyseur. Avec 
PO : oxyde de propylène et CO : époxycyclohexane.  Les rendements sont exprimés comme le 
rapport de l’absorbance d’un des pics du carbonate à un temps t par le temps t. 
 
A basse température entre 30 et 80°C pour une pression de 4,8 MPa, le produit obtenu sera 
majoritairement le polycarbonate. En revanche, dans les mêmes conditions de pression, à 
100°C, seul le carbonate cyclique est formé. Ces conditions peuvent être généralisées puisque 
dans littérature les polycarbonates sont communément synthétisés à basse température tandis 
que les taux de conversions en carbonate cyclique deviennent intéressants à partir de 80°C. 
Un autre aspect intéressant est qu’en modulant la température et la pression, la réaction entre 
les époxydes et le CO2 peut avoir lieu en conditions supercritiques et donc dans une phase 




homogène. [125-127] En outre, une étude conduite par Kawanami et al.[116] témoigne de 
l’efficacité de la réaction en conditions supercritiques.(Table I.10)  
 
 
Table I.10 : Carbonatation d’époxydes avec le dioxyde de carbone dans différentes conditions 
 
Le rendement passe de 0 à 85% pour le système solvant DMF/CO2 dans des conditions 
supercritiques sans catalyseur. Ceci est dû à l’élimination complète du transfert de masse gaz-
liquide qui implique que le système scCO2/DMF forme une phase homogène.   
De plus, des études ont montré que l’utilisation du dioxyde de carbone supercritique favorise 
la formation des carbonates en présence de catalyseurs hétérogènes tels que le glutarate de 
zinc.[128] Les travaux de Lu et al.[128] démontrent l’efficacité du CO2 supercritique pour la 
catalyse homogène avec l’oxyde d’éthylène et un catalyseur bifonctionnel composé d’un 
complexe métallique et liquide ionique. En effet, le rendement obtenu est deux fois supérieur 
à T = 110°C et P = 15 MPa au bout d’une heure, c'est-à-dire près des conditions critiques, 
qu’à P = 4 MPa. D’autres travaux de Kawanami et al.[116] ont aussi montré l’efficacité de la 
réaction en milieu supercritique/liquide ionique.  
Ainsi, le CO2 supercritique est intéressant par le fait qu’il permet l’obtention de meilleurs 
rendements.[101] Toutefois, la nécessité de travailler à très haute température par exemple 
150°C est contraignante pour une application à l’échelle industrielle.  
Pour améliorer les conditions, de nombreux travaux sont effectués sur la catalyse de la 
cycloaddition époxyde/CO2.  
  




III. Les différents catalyseurs pour la cycloaddition époxyde/CO2 
 
Nous venons de comprendre que la catalyse pour la cycloaddition époxyde/CO2 représente un 
enjeu très important car cette réaction est peu favorisée en l’absence de catalyseur. Ainsi, bien 
que cette réaction soit déjà effectuée l’échelle industrielle, la synthèse de carbonate cyclique 
selon cette voie est encore réalisée à haute pression et haute température ce qui constitue une 
barrière au développement à grande échelle de cette méthode. Aussi, dans la littérature de 
nombreux auteurs ont tenté d’améliorer les rendements des réactions de synthèse de 
carbonates cycliques en développant différents systèmes catalytiques. [129; 130] (Voir Figure 
I.20) 
 
Figure I.20 : Les principales classes de catalyseurs utilisées pour la synthèse de carbonate 
cyclique à partir d'époxyde et de dioxyde de carbone 
 
Principalement, nous pouvons distinguer quatre classes de catalyseurs : les complexes 
métalliques (depuis 1978)[131], les sels d’halogénure (depuis 1993), les oxydes métalliques 
(depuis 1997)[132] et plus récemment les liquides ioniques (depuis 2001)[133]. Nous allons 
détailler les mécanismes réactionnels mis en jeu sous l’effet de ces quatre différents types de 
catalyseur ainsi que les conditions du milieu. 
 
III.1. Les complexes métalliques 
 
Historiquement les complexes métalliques sont parmi les premiers catalyseurs pour la 
cycloaddition époxyde/CO2 et ont été très étudiés. [113; 134-140] Ils sont constitués d’un 
atome métallique entouré d’une cage organique jouant le rôle de ligand. Les ligands les plus 
utilisés ont d’abord été les ligands de type «TPP », TétraPhénylPorphyrine[131; 141-146] 




puis plus récemment les ligands de type « salen », N,N'-Ethylenebis(salicylimine)[96; 147-
158] (Voir Figure I.21). Ces ligands peuvent être constitués de différents substituants 
(électroattracteur ou électrodonneur suivant l’utilité) en position R, R1, R2, R3 ou R4. 
 
         
Figure I.21 : Complexe métallique avec : a) un ligand de type « salen » et b) un ligand de type 
« porphyrine » 
 
Les complexes métalliques se comportent comme un acide de Lewis et doivent être associés à 
l’action d’une base de Lewis pour que la réaction atteigne des rendements satisfaisant. Les 
principaux métaux utilisés sont le cobalt, le chrome, l’aluminium, le ruthenium et le 
manganèse. Chacun d’entre eux peut conduire à d’excellents taux de conversion s’ils ont 
associés à une base de Lewis adaptée. 
En 1978, Takeda et al.[131] proposent un complexe d’aluminium avec un ligand de 
type « porphyrine » associé à une base, le N-méthylimidazole (NMI), comme système 
catalytique pour la synthèse de carbonate de propylène à partir d’oxyde de propylène et de 
CO2 en milieu solvant (dichlorométhane). De faibles rendements ont été obtenus avec ce 
système entre 0-40% de formation de carbonate. Toutefois, ces mesures ont été réalisées à 
température ambiante et pression atmosphérique.  
D’autres auteurs ont alors tenté d’améliorer ces résultats en utilisant aussi ces complexes de 
type « porphyrine » mais en choisissant des métaux de transition comme le cobalt ou le 
chrome en guise de centre électrophile. C’est le cas de Kruper et al.[141] qui ont proposé, en 
1995, un complexe de chrome « CrTPPCl ». Ils ont obtenu 95 % de rendement de carbonate 
de propylène à 80°C et 5 MPa au bout de 64 heures avec comme base la DMAP (4-
diméthylaminopyridine). Plus tard durant les années 2000, Paddock et al.[142] ont proposé un 
M = Co, Cr, Al, Mn, Zn ou Ru 




complexe de cobalt (CoTPPCl) associé avec une base de Lewis de type DMAP. Grâce à ce 
système 99% de carbonate de propylène ont été convertis à 120°C et 2 MPa. Jin et al.[158] 
ont réussi à améliorer ces rendements en remplaçant la DMAP par un sel d’ammonium, le 
PTAT (phényltriméthylammonium). Ils ont pu convertir 88 % d’oxyde de propylène à 20°C et 
0,7 MPa en utilisant le système catalytique CoTPPCl/PTAT. Aussi, ces études ont permis de 
souligner le rôle important de la base de Lewis dans le mécanisme catalytique. Notamment, 
plus la base est forte plus les rendements seront importants.  
A la même période, en 2004, Srivastas et al.[143] ont travaillé sur un complexe de type 
porphyrine à base de cuivre et ont obtenu des rendements inférieurs (30,6% d’oxyde de 
propylène convertis) à basse température 20°C et 0,69 MPa soulignant de cette façon 
l’importance de l’électrophilie du métal dans la catalyse de la réaction. 
 
Des études plus nombreuses ont été réalisées sur les complexes métalliques dotés de ligand de 
type salen.[100; 104; 114; 148; 151; 152; 159-169] En effet, ceux-ci sont facilement 
synthétisables puisqu’ils résultent de la condensation d’un salicylaldéhyde et d’une diamine. 
Ils sont ainsi très intéressants d’un point de vue industriel. Les ligands de types « salen » sont 
composés d’une cage de coordination N2O2 dans laquelle de nombreux ions métalliques 
peuvent être insérés.  Egalement, de nombreux substituants peuvent être ajoutés autour des 








, voir Figure I.21.  En effet, la condensation 
d’une amine et d’un salicylaldéhyde implique que les propriétés stériques et électroniques de 
ce ligand peuvent être facilement modifiées. 
En 2001, Paddock et al.[151] poursuivent l’étude réalisée par Kruper et al.[141] en étudiant 
les complexes métalliques de chrome avec un ligand de type « salen » à la place du ligand 
« TPP ». Ils ont réussi à obtenir de très bons rendement grâce au système Cr(salen)Cl/DMAP 
avec 100% d’oxyde de propylène convertis au bout de 1h30min à 75°C et 0,34 MPa 
améliorant ainsi les résultats précédemment obtenus et cela dans des conditions de 
température et de pression plus douces.  
Ces auteurs ont proposé le mécanisme reporté Figure I.22 dans le cadre de la réaction 
époxyde/CO2 catalysée par un complexe de chrome avec un ligand type « salen » combiné à 
l’action de la DMAP, base de Lewis. 
Nous voyons que l’époxyde est en premier lieu activé par le complexe métallique. Selon ces 
auteurs, la DMAP est nécessaire pour la formation d’un centre Cr(III) plus riche en électrons 
dans le complexe Cr(salen)Cl/DMAP 2 qui conduit à l’activation du CO2. Le complexe 2 
attaque ensuite l’époxyde activé 1 au niveau du carbone le moins encombré stériquement 




conduisant à la formation d’un intermédiaire dimérique 4. La dernière étape 5, implique la 
cyclisation du carbonate avec la régénération du complexe. Il est à noter que sans DMAP les 
rendements obtenus sont de 0%. Dans ce mécanisme, le complexe à base de chrome active à 
la fois l’époxyde et le CO2.   
 
 
Figure I.22 : Mécanisme probable pour la cycloaddition époxyde/CO2 catalysée par un complexe 
métallique de chrome 
 
Ces auteurs ont aussi étudié le complexe Co(salen)Cl/DMAP[160] qui leur a permis 
d’améliorer leurs résultats précédents obtenus avec le système Co(TPP)Cl/DMAP[142] 
puisqu’ils ont obtenu une conversion complète de carbonate de propylène dans des conditions 
de température plus faibles : T= 100°C pour la même pression et la même proportion de 
catalyseur. 
En 2003, Shen et al. [163] ont, quant à eux, voulu tester l’influence du métal dans la réaction 
en testant trois différents métaux dans un même ligand de type salen : le cuivre, le zinc et le 
cobalt. Ils ont obtenu des résultats similaires avec, par exemple, pour le système 
Cu(salen)/Et3N, 100% d’oxyde de propylène converti en carbonate de propylène contre 99% 
avec le complexe Zn(salen)/Et3N dans les mêmes conditions : à 100°C et 3,44 MPa dans le 
dichlorométhane. Il est important de souligner que ces auteurs ont proposé un mécanisme 
différent de celui avancé par Paddock et al.[142; 151] Nous voyons, Figure I.23, que ces 
Activation du CO2 
par le complexe 
métallique 




auteurs proposent l’activation de l’époxyde par l’action simultanée du complexe métallique et 
de la base de Lewis. 
             
Figure.I.23 : Autre mécanisme possible proposé par Shen et al. 
 
En effet, comme dans le mécanisme précédent, un complexe entre l’époxyde et le complexe 
métallique « salen » se forme grâce à une interaction électrostatique entre l’oxygène de 
l’époxyde et le métal. Cependant Shen et al.[163] proposent une véritable attaque électrophile 
du complexe métallique sur l’oxygène de l’époxyde avec simultanément l’attaque nucléophile 
de la triéthylamine (Et3N) sur le carbone non-substitué de l’époxyde qui permettrait 
directement l’ouverture du cycle de l’époxyde avant l’ajout du dioxyde de carbone. Ensuite, le 
CO2 serait donc activé par l’oxyanion ainsi formé. La délocalisation de charge importante sur 
cet oxyanion permettrait en effet de former une liaison avec le carbone du dioxyde de 
carbone. Enfin la cyclisation du carbonate et la régénération du système catalytique peut avoir 
lieu. Ce mécanisme est en accord avec celui proposé par plusieurs auteurs. [161; 169] 
Pour tenter de déterminer le mécanisme le plus favorable, des auteurs ont réalisé des calculs 
de chimie quantique en utilisant la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) sur 
quelques complexes métalliques.[136; 170-172] Leurs résultats s’accordent pour dire que le 
mécanisme proposé par Shen et al.[163] serait le plus favorable. Par exemple, Man et al.[172] 
ont modélisé les deux chemins réactionnels possibles (voir Figure I.24) : dans le mécanisme 1 
le site base de Lewis permet l’activation du CO2 (équivalent au mécanisme proposé Figure 




I.22) tandis que dans le mécanisme 2 la base de Lewis permet l’activation de l’époxyde avec 
l’action conjointe du métal (assimilable au mécanisme proposé Figure I.23). 
 
 
Figure I.24 : Etats de transition pour l’étape limitante dans chacun des deux mécanismes 
obtenus par méthode DFT en utilisant la fonctionnelle B3LYP dans la base 6-31G 
 
Sur la Figure I.24, sont reportés les états de transitions correspondant à l’étape limitante de 
chacun des deux mécanismes. Nous voyons que l’état de transition le plus haut en énergie est 
TS1a, or, celui-ci correspond à l’activation du CO2 par le complexe métallique.  Plus 
précisément, ΔGǂ(TS1a) = 53,91 kcal.mol
-1
 tandis que ΔGǂ(TS1b) = 44,04 kcal.mol
-1
 avec TS1b 
correspondant à l’ouverture du cycle de l’époxyde par le site basique du complexe proposé 
soit une différence significative de 9,87 kcal.mol
-1 
entre les deux états de transition. 
Ainsi, le complexe métallique, quel qu’il soit, jouerait plutôt le rôle d’un acide Lewis 
polarisant et activant l’oxygène de l’époxyde. Puis, l’addition d’une base de Lewis sur un des 
atomes de carbone de l’époxyde permet d’ouvrir le cycle qui va alors réagir avec le CO2 pour 
former le carbonate cyclique. 
S’appuyant sur ces découvertes, actuellement les auteurs travaillant sur la catalyse de la 
réaction époxyde/CO2 par des complexes métalliques proposent des systèmes bimétalliques 
comprenant un site basique inclus dans le ligand.[144; 149; 159; 164; 173-180] On parle alors 
d’un processus bimoléculaire récemment supporté par des travaux de North et al.[175] qui 
montrent que des catalyseurs avec deux centres métalliques ont une activité catalytique 
exceptionnelle. A titre d’illustration, le complexe bimétallique représenté Figure I.25 permet 
d’obtenir jusqu’à 85% de carbonate de styrène après 24 heures de réaction à seulement 27°C 
et dans des conditions de pression atmosphérique. 
 





Figure I.25 : Complexe bimétallique proposé par North et al. 
 
Les complexes métalliques sont donc des catalyseurs permettant d’obtenir d’excellents 
rendements pour la synthèse de carbonates. Cependant, ceux-ci sont plutôt toxiques et non-
biodégradables, leur utilisation ne relève pas de la chimie verte. Or, au cours de ces dernières 
années, compte tenu des taux de pollutions toujours plus élevés, l’aspect environnemental de 
la synthèse ne doit pas être négligé. De ce fait, d’autres catalyseurs ont été étudiés.  
 
III.2. Les sels d’halogénure de métaux alcalins 
 
En 1993, Kihara et al.[181] ont testé plusieurs sels d’halogénure à base de métaux alcalins, 
plus particulièrement des sels de lithium et de sodium. Ils ont étudié la réaction entre le 3-
Phénoxy-1,2-époxypropane et le dioxyde de carbone en milieu solvant (le N-
méthylpyrrolidinone, NMP) avec 5% molaire de catalyseur à pression atmosphérique et 
100°C.  Leur meilleur taux de conversion de 100% de carbonate cyclique formé a été obtenu 
en utilisant le LiBr comme catalyseur. Cette étude détaillée permet de montré l’influence du 
métal alcalin avec une plus forte efficacité pour les cations de type lithium par rapport à ceux 
de type sodium. De plus, l’influence de l’halogénure est également mise en évidence avec 




l’ordre d’efficacité suivant : Cl->Br->I-. Malgré de meilleurs rendements obtenus avec l’anion 
Br
-
 par rapport à ceux obtenus avec Cl
- 
les auteurs expliquent que ceci est dû à un problème 
de solubilité et que dans les mêmes conditions thermodynamiques le LiCl serait plus efficace. 
Les auteurs proposent trois mécanismes possibles pour la réaction.(Figure I.26) 
 
 
Figure I.26 : Mécanismes réactionnels possibles pour la synthèse de carbonates cycliques à 
partir de 3-Phénoxy-1,2-époxypropane et de dioxyde de carbone catalysée par LiBr 
 
Selon eux, de même que dans le cas des complexes métalliques, LiBr pourrait activer en 
premier lieu soit l’époxyde (mécanisme 1) soit le CO2 (mécanisme 2). Ces derniers précisent 
qu’en 1993 bien que le mécanisme 1 soit souvent envisagé pour la synthèse de carbonate 
cyclique à partir d’époxyde et de CO2 il n’a jamais été prouvé que ce soit le plus réaliste. 
C’est ainsi qu’en 2010 Ren et al.[182] ont modélisé par DFT cette réaction. Chaque 
intermédiaire et état de transition ont été optimisés pour le mécanisme 1 et 2, le mécanisme 3 
paraissant peu probable. De façon très claire il apparaît que le mécanisme 1 est le plus 
favorable avec une différence de plus de 100 kcal.mol
-1
 entre les deux barrières d’activation.  
Ramidi et al.[183] ont réalisé une étude similaire à plus haute température (130°C) et à 2 MPa 
avec des systèmes sels d’halogénure/DMAP sur la réaction entre l’oxyde de propylène et le 
dioxyde de carbone. Ils ont ainsi augmenté les rendements de carbonate de propylène puisque 
dans ces conditions 2,5% de carbonate de propylène avait été obtenu avec le LiBr seul et 
91,3% avec le système LiBr/DMAP. Ces auteurs ont aussi obtenu de meilleurs rendements 




avec le LiBr par rapport au LiCl ou au LiI et propose une autre explication. L’anion Br- serait 
à la fois un bon nucléophile et un bon groupement partant et pourrait activer l’époxyde sans 
gêner la cyclisation du carbonate. Cette hypothèse semble plus réaliste étant donné le 
mécanisme réactionnel.  
D’un point de vue mécanistique, les auteurs suggèrent, dans ce cas, que la base DMAP 
pourrait activer le CO2 par la formation d’une liaison entre l’azote de celle-ci et le carbone du 
CO2. Cet adduit viendrait alors se lier à l’oxyanion formé suite à l’ouverture du cycle de 
l’époxyde par Br-.  
 
III.3. Les oxydes métalliques 
 
Parmi les catalyseurs proposés pour la synthèse de carbonates, des auteurs ont montré 
l’efficacité de catalyseurs solides (catalyse hétérogène) qui évite l’étape de séparation 
produits-catalyseur nécessaire en fin de réaction dans le cas de l’utilisation de catalyseurs 
dissous dans le milieu réactionnel (catalyse homogène).  
Ainsi, les oxydes métalliques sont des catalyseurs souvent utilisés pour la cycloaddition du 
CO2 avec un époxyde.[132; 184-187] Ils présentent de nombreux avantages puisqu’ils sont 
très réactifs même dans des conditions de pression atmosphérique et sont, de plus, 
recyclables.  
Yano et al.[132] sont les premiers à avoir proposé des oxydes de magnésium (MgO) comme 
catalyseur pour la réaction entre l’époxystyrène et le CO2. Ils ont obtenus des rendements peu 
élevés avec 60% de carbonate de styrène en fin de réaction à 135°C et 1,96 MPa dans le 
diméthylformamiode (DMF) au bout de 12 heures. Le CO2 et l’époxyde seraient adsorbés par 
l’oxyde de magnésium pour former un complexe. Ceci conduisant à la formation d’un anion 
carboxylate qui va pouvoir attaquer le carbone le moins encombré de l’époxyde et générer 
ainsi un oxyanion. Cet oxyanion va lui-même se lier au groupement carbonyle conduisant à la 
cyclisation du carbonate avec élimination du MgO. 
Par la suite plusieurs auteurs ont tenté d’améliorer ces résultats comme Bhanage et al.[185] en 
travaillant dans des conditions de température et de pression plus élevées en milieu DMF. 
Cependant ces derniers n’ont obtenu que 32,1% de carbonate de propylène au bout de 5 
heures par exemple. Ils ont pourtant testé plusieurs type de ces catalyseurs : MgO, CaO, ZnO, 
Al2O3, CeO2 et d’autres, mais les rendements maximaux s’élèvent à seulement 54,3 % de 
carbonate de propylène avec La2O3. 




Au vu de ces faibles rendements, d’autres auteurs ont choisi de travailler sur les oxydes 
mixtes afin de rester en catalyse hétérogène.[130; 184; 187-191] Yamaguchi et al.[184] ont 
proposé un mécanisme possible pour cette réaction en utilisant des oxydes mixtes de type Mg-
O-Al, (voir Figure I.27) : 
 
 
Figure I.27 : Mécanisme proposé pour les oxydes mixtes 
 
Tout d’abord, le CO2 est adsorbé par le site base de Lewis de l’oxyde mixte induisant la 
formation d’un ion carbonate. Parallèlement, l’époxyde est attiré par le site acide voisin. Il se 
produit, alors, une attaque nucléophile de l’ion carbonate sur l’époxyde entraînant l’ouverture 
de son cycle. Tout ceci conduisant à la formation du carbonate souhaité. 
Pour résumer, la formation de la liaison Mg-O-Al par la substitution d’un magnésium par un 
aluminium dans une matrice MgO implique l’action coordonnée d’un site acide et basique de 
Lewis. Il est important de noter que l’obtention de bons rendements n’est possible seulement 
en présence de DMF. L’étude montre un rendement de 88% pour la réaction entre l’oxyde de 
propylène catalysée par l’oxyde mixte Mg-Al dans des conditions de température T = 100°C 
de pression P = 0,5 MPa et de durée t = 24h.  
Les mécanismes précédents démontrent l’intérêt d’avoir un acide et une base de Lewis 
comme catalyseurs dans la synthèse de carbonates. 
Yasuda et al.[186] se sont donc penchés sur les oxychlorures de lanthanide de formule 
LnOCl, pour cette réaction. Ils s’avèrent être de bons catalyseurs même en l’absence de co-
solvants organiques. En effet, ceux-ci allient un site base de Lewis O
2-
 qui permet l’activation 
du CO2 avec un site acide de Lewis, Ln
3+, activant l’ouverture du cycle de l’époxyde. De 
surcroît, ils sont aisément récupérables en fin de réaction du fait de leur insolubilité avec les 
produits de la solution. L’expérience révèle que le Samarium est le plus efficace des 




lanthanides. Pour la réaction entre le l’oxyde de propylène et le dioxyde de carbone catalysée 
par le SmOCl, un rendement de 57,5% est obtenu à T = 200°C, P = 14 MPa et t = 8 h.  
Cette étude met également en évidence le fait que l’oxygène et le chlore doivent se trouver 
dans la même structure cristalline. Les rendements sont cinq fois plus faibles lorsqu’il est 
utilisé le couple SmCl3/Sm2O3 comme catalyseur au lieu de SmOCl. De plus, l’intérêt de 
travailler dans le CO2 supercritique permet une séparation du produit plus facile. En effet, 
l’oxyde de propylène forme une phase uniforme avec ce dernier et le carbonate formé est 
séparé de cette phase ce qui permet un recyclage du CO2.  
Cependant malgré des résultats prometteurs en conditions supercritiques ce type de catalyseur 
doit être encore optimisé afin de travailler dans des conditions de températures plus douces. 
En effet, avec des rendements acceptables à 200 °C, ce type de catalyseurs n’est pas très 
intéressant d’un point de vue économique. 
 
 
III.4. Les liquides ioniques 
III.4.1. Définition et propriétés 
 
Dans une optique de chimie verte, des chercheurs ont voulu proposer des catalyseurs qui 
soient à la fois efficaces et exempts de métaux pour la cycloaddition époxyde/CO2. C’est ainsi 
qu’a émergé une nouvelle classe de catalyseur : les liquides ioniques.  
Il s’agit d’un nouveau type de liquides entièrement composés d’ions puisqu’ils résultent de 
l’association entre un cation organique encombrant et un anion organique ou non. Ils 
possèdent des propriétés très intéressantes en synthèse.[25] En effet, ils sont dotés d’une 
faible pression de vapeur ce qui fait d’eux des composés non volatiles, ils ont une excellente 
stabilité thermique et chimique, ils sont ininflammables et réutilisables. Leur point de fusion 
est bas, ce sont de très bons solvants pour de nombreux composés organiques, inorganiques et 
organométalliques. S’ajoute à cela le fait que le CO2 est très soluble dans les liquides 
ioniques.[192] Ainsi, les liquides ioniques ont fait l’objet de nombreuses études dans la 
synthèse de carbonates cycliques en tant que solvant et/ou catalyseur, d’autant qu’ils ont 
montré leur efficacité sans ajout de co-catalyseur et sans solvant organique.[33; 42; 102; 116; 
117; 133; 193-202] 
Les plus répandus sont les sels d’imidazolium, d’ammonium et de phosphonium.(Voir les 
structures Figure I.28.) 






Figure I.28 : Principaux liquides ioniques utilisés comme catalyseur pour la cycloaddition 
époxyde/CO2 avec A
-
 correspondant au contre-ion 
 
Au fil des études publiées, il apparaît qu’un système catalytique efficace pour la cycloaddition 
époxyde/CO2 doit être composé d’un acide de Lewis et d’un nucléophile. Or, les cations des 
liquides ioniques représentés Figure I.28 sont très acides. De plus, l’anion de ces liquides 
pourrait jouer le rôle du nucléophile capable d’attaquer le carbone de l’époxyde ou bien du 
dioxyde de carbone. 
 
III.4.2. Les sels d’imidazolium 
 
En 2001, Peng et al.[133] ont testé un sel d’imidazolium, le 1-butyl-3-méthylimidazolium 
tetrafluoroborate (BMImBF4) pour la catalyse de la réaction entre l’oxyde de propylène et le 
dioxyde de carbone. D’excellents rendements ont été obtenus, avec une conversion complète 
à 110°C et 2,5 MPa au bout de 6 heures avec 2,5% molaire de BMImBF4. Forts de ces bons 
résultats, d’autres auteurs ont poursuivis l’étude sur ces liquides ioniques. Notamment, en 
2003, Kawanami et al.[116] ont travaillé sur un sel d’imidazolium avec un cation possédant 
un groupement alkyl plus encombrant, le 1-octyl-3-méthylimidazolium tetrafluoroborate 
(OMImBF4). Ils ont testé ce catalyseur en conditions supercritiques et ont obtenu une 
conversion totale de carbonate cyclique à seulement 60°C et 14 MPa après 2 heures de 
réaction. Ainsi, ces auteurs ont suggéré l’importance de la taille du cation dans l’activation de 
la réaction en supposant que plus le cation du liquide ionique était encombrant plus 
l’activation de l’époxyde serait favorisée. Toutefois, au cours de leurs travaux, ils ont utilisé 
le liquide ionique en excès, celui-ci jouant alors le rôle à la fois de catalyseur et de solvant. 
Lee et al.[201] en 2008 et plus tard Yu et al.[203] en 2009 ont rejoint les travaux de 
Kawanami et al.[116] sur l’importance de la longueur de la chaine du cation et ont aussi mis 





qui améliorent les résultats. Par exemple, ils ont obtenu 81% de carbonate 




cyclique à l’issue de la réaction entre le dioxyde de carbone et le butyl glycidyl ether à 100°C, 
à une pression de CO2 de 1,13 MPa à 25°C, et avec seulement 5% molaire d’1-butyl-3-
méthylimidazolium bromide (EMImBr). Ces auteurs ont proposé un mécanisme pour la 
réaction. (Figure I.29) 
 
  
Figure I.29 : Chemin de réaction possible pour la réaction oxyde de propylène/CO2 proposé dans 
la littérature 
 
Dans un premier temps, l’oxyde de propylène interagit avec le liquide ionique pour former un 
complexe 1. L’électronégativité importante de l’oxygène de l’époxyde induit une interaction 
avec le cation [L]
+
 très électrophile du sel d’imidazolium. Simultanément, l’attaque 
nucléophile de l’anion du liquide ionique sur l’un des carbones du cycle de l’époxyde conduit 
à l’ouverture du cycle de l’époxyde en cassant une liaison carbone-oxygène. Les auteurs 
supposent que préférentiellement l’attaque se fait sur le carbone non-substitué. L’oxyanion 2 
ainsi formé est stabilisé par le cation du liquide ionique et le CO2 entre ensuite en jeu. Une 
attraction électrostatique entre l’oxygène de l’époxyde et le carbone du CO2 a lieu permettant 
la formation d’un intermédiaire de type halogénure d’alkoxycarbonate 3. Il s’en suit une 
réaction intramoléculaire de type SN2 provoquant le départ de l’anion et la cyclisation du 
carbonate. Le produit obtenu est le produit thermodynamique. 
Afin de vérifier les hypothèses expérimentales, des études par modélisation moléculaire sur la 
cycloaddition époxyde/CO2 catalysée par des liquides ioniques commencent à émerger.[196; 
204; 205]  En particulier, une étude DFT dans le système B3PW91/6-31G(d,p) sur la réaction 
CO2/oxyde de propylène en présence de l’alkylméthylimidazolium chlorine ([Cnmim]Cl) 
réalisée par Sun et Zhang [196] a permis de déterminer le mécanisme qui semble le plus 
stable. Les profils énergétiques des mécanismes envisagés sont reportés Figure I.30. 
 





Figure I.30 : Profil de la surface d'énergie potentielle pour la cycloaddition oxyde de 
propylène/CO2 catalysée par l'EMImCl 
 
En effet, parmi les chemins réactionnels que ces auteurs ont envisagés, un d’entre eux est 
assimilable à celui proposé Figure I.29, le chemin I. Le chemin V correspond à l’activation 
par le catalyseur du dioxyde de carbone. Sur le profil représentant la surface d’énergie 
potentielle, pour chacun de ces deux chemins, nous observons que le mécanisme V est très 
peu favorable puisque la barrière d’activation est de 38,05 kcal.mol-1. Cet état de transition 
correspond à l’activation du CO2 par l’anion Cl
-
 du liquide ionique suivant l’attaque déjà 
décrite dans le cadre des systèmes complexes métalliques/base de Lewis. En revanche, dans le 
mécanisme I, l’étape limitante correspond à l’ouverture du cycle de l’époxyde par le liquide 
ionique selon le schéma décrit Figure I.29. Nous voyons sur le profil que la barrière d’énergie 
n’est alors plus que de 28,52 kcal.mol-1. Aussi, selon ces calculs ce mécanisme serait plutôt 
favorisé. Dans le chemin III, seulement deux étapes sont réalisées, les stabilités sont 
sensiblement les mêmes en revanche l’orientation des molécules est différente. En effet, au 
départ ce mécanisme implique la formation d’un complexe trimoléculaire entre le catalyseur, 




l’époxyde et le CO2. Ensuite, le carbone du CO2 se joint lui-même à l’oxygène de l’époxyde 
comme le résultat de l’attaque nucléophile de Cl- sur un des carbones de l’époxyde. Ce 
mécanisme serait en compétition avec le mécanisme I puisque ces auteurs ont oobtenus des 
barrières d’activation proches avec moins d’un kcal.mol-1 de différence entre les états de 
transitions. 
Cependant, dans la littérature des désaccords entre les auteurs subsistent. En effet, en 2009 
Seki et al.[102] ont proposé un mécanisme différent de celui évoqué précédemment. Ces 
auteurs suggèrent que le dioxyde de carbone est activé en premier. Selon eux, l’attaque 
nucléophile de l’anion du catalyseur a lieu sur le carbone du dioxyde de carbone (voir Figure 
I.31). L’ouverture du cycle de l’époxyde a alors lieu grâce à l’attaque du carboxyanion sur un 
des carbones du cycle époxyde. 
 
 
Figure I.31 : Autre mécanisme proposé par Seki et al. 
 
Ce mécanisme a été proposé en s’appuyant sur des résultats obtenus par spectroscopie 
infrarouge de réflexion ATR-IR. En effet, les auteurs ont observé l’apparition d’un petit pic 
correspondant à la vibration ν3 du CO2 à 2276 cm
-1
 pouvant témoigner de la formation du 
complexe scCO2-BMimBF4. De plus, un léger déplacement en fréquence de la bande 
correspondant au mode d’élongation antisymétrique de la liaison C-H de l’époxyde ainsi 
qu’un petit épaulement vers 3100-3120 cm-1 après l’addition du CO2 ont été identifié. Les 
auteurs interprètent ces observations comme étant la signature de la formation d’une espèce 
anionique plus acide que le BF4
-
 issue de la réaction entre BF4
-





Plus tard, des scientifiques ont tenté de fonctionnaliser les sels d’imidazolium afin de rendre 
le cation plus acide. C’est le cas de Cheng et al.[195] qui ont montré l’efficacité d’un 
imidazolium hydroxylé, l’HEMIMB.  
 





Figure I.32 : Structure de l'HEMImBr : un sel d'imidazolium hydroxy-fonctionnalisé 
 
L’effet du groupement hydroxyle OH et du site base de Lewis de ce dernier permettent 
d’obtenir un rendement supérieur à 99% pour l’oxyde de propylène dans les conditions 
suivantes : T = 125°C, P = 2,0 MPa et t = 1 h. Le groupement OH facilite l’ouverture du cycle 
de l’époxyde par liaison hydrogène avec l’oxygène de l’époxyde. D’autres auteurs ont 
proposés ce type de sels d’imidazolium fonctionnalisés avec des groupements acide 
carboxylique (CMIm
+
) et ont également obtenus de bons rendements dans une gamme de 
température allant de 120 °C à 140°C et 2  MPa après 2 à 4 heures de réactions.[200; 206]  
 
III.4.3. Les sels d’ammonium 
 
En 2002, Calo et al. [207] ont démontré l’efficacité des sels d’alkylammonium pour la 
réaction entre les époxydes et le dioxyde de carbone. Plus précisément, ces auteurs ont testé 
avec succès le bromure de tétrabutylammonium (TBABr) ainsi que l’iodure de 
tétrabutylammonium (TBAI) à 120°C et à pression atmosphérique. De façon logique, le 
même mécanisme qu’avec les sels d’imidazolium a été proposé. (Voir Figure I.33) 
 
 
Figure I.33 : Mécanisme proposé par Calo et al.[207] 
 




Ces auteurs suggèrent que l’efficacité des sels de tetraalkylammonium provient de 
l’encombrement de l’ion ammonium tétrahédrique. Plus précisément, l’encombrement du 
cation affaiblit l’interaction électrostatique ayant lieu entre ce dernier et l’anion. Ainsi, l’anion 
du liquide ionique serait plus disponible pour attaquer l’époxyde et amorcer la réaction. Une 
étude par modélisation moléculaire en utilisant la méthode DFT vient d’être publiée par et 
Wang al.[205] et tend a prouvé que ce mécanisme apparaît comme le plus favorable. Il est, 
néanmoins important de relever que ce mécanisme est le seul à avoir été envisagé pour la 
réaction époxyde/CO2 catalysée par les sels d’ammonium. 
En 2007, Ju et al.[103] ont mis en évidence l’influence de la longueur de la chaine alkyle dans 
le mécanisme catalytique. De même que pour les sels d’imidazolium, les rendements ont été 
améliorés avec des chaines alkyles plus longues. Par exemple, avec le chlorure de 
tétrahexylammonium 81,4% de carbonate cyclique a été synthétisé tandis qu’avec le chlorure 
de tétrapropylammonium les rendements sont de 78,5% à 100°C et 1 MPa. Les auteurs ont 
alors proposé l’ordre d’efficacité suivant pour les cations ammonium : TPA+<TBA+<THA+. 
L’effet du contre ion a aussi été étudié. L’ion chlorure s’est imposé comme le plus efficace 
devant l’ion bromure et l’ion iodure avec l’ordre suivant : Cl->Br->I-. Toutefois, ces résultats 
restent à vérifier puisque Calo et al. avaient obtenu de meilleurs rendement avec le TBAI 
qu’avec le TBABr. De même, Kumar et al.[208] ont obtenu d’excellents rendements avec le 
TBABr en l’absence de tout autre co-catalyseur à 100° et 2,1 MPa pour 1% molaire de 
TBABr en milieu solvant (diméthyl carbonate). 
Très vite ces sels sont devenus une référence dans la littérature puisqu’ils sont plus facilement 
synthétisables que les sels d’imidazolium par exemple. Nous l’avons vu précédemment ils 
peuvent être utilisés comme base de Lewis ou comme ligand avec les complexes métalliques 
offrant de meilleurs rendements que les différentes bases utilisées auparavant.[128; 148; 149; 
164; 175; 204; 209; 210] Certains auteurs ont aussi tenté d’améliorer les rendements en les 
associant avec des halogénures métalliques de type ZnBr2.[211-213] Sun et al.[214] ont par 
exemple obtenu des rendements élevé pour la synthèse du carbonate de styrène à 80°C et au 
bout d’une heure seulement. D’autres types de sels d’ammonium d’origine naturelle ont 
récemment été testés avec des rendements très prometteurs comme les sels à base de bétaine 
[215; 216] ou de choline [213; 217].  
 
 




III.4.3. Autres liquides ioniques 
 
Dans littérature, d’autres liquides ioniques tout aussi efficaces mais moins utilisés ressortent. 
Notamment, nous remarquons les sels de phosphonium qui offrent de bons taux de conversion 
dans des conditions de température et de pression douces.[202; 218-221] Notamment, en 
ajoutant un acide de Lewis de type ZnCl2 Sun et al.[218] ont converti 96% d’oxyde de 
propylène en carbonate de propylène à 1,5 MPa et 120°C sans ajout de solvant organique. 
Notons que ces auteurs ont aussi testé l’influence de plusieurs contre-ions de type halogénure 
et ont obtenu l’ordre d’efficacité suivant : I-≥ Br->Cl-. Le mécanisme reporté Figure I.34 est 
similaire à ceux précédemment proposés à la différence que ZnCl2 joue le rôle d’acide de 
Lewis à la place du cation du liquide ionique.  
 
 
Figure I.34 : Mécanisme catalytique proposé par Sun et al. pour la cycloaddition époxyde/CO2 
catalysée par le système PPh4I/ZnBr2 
 
Plus récemment, les sels de guanidine ont été proposés pour la catalyse de cette réaction.[117; 
222-224] (voir Figure I.35) 
 
 
Figure I.35 : Structure des cations de guanidine acycliques et cycliques 
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En 2005, Xie et al.[222] ont utilisé des sels de guanidine acyclique pour la réaction 
époxyde/CO2 obtenant d’excellents rendements à 110°C, 4,5 MPa et 1,5% molaire de 
catalyseur.  
Yang et al.[224] ont eux testé un sel de guanidine cyclique le TBD.HCl avec des rendements 
plus faibles. Néanmoins, ces auteurs n’ont pas poursuivi l’étude en testant d’autres types 
d’anion par exemple. Pourtant la présence de la liaison N-H rend l’hydrogène très acide dans 
ce type de sels. [225] Ainsi, ces structures semblent-elles prometteuses puisqu’elles sont aussi 
facilement synthétisable et peu couteuses. 
 
III.4.4. Catalyse hétérogène avec les liquides ioniques  
 
Au cours de ces dernières années, les scientifiques ont aussi développé de nouveaux systèmes 
catalytiques afin de proposer une catalyse en milieu hétérogène. Nous avons vu que bien que 
les oxydes métalliques permettaient déjà ce type de catalyse, ceux-ci n’offraient que des 
rendements assez limités. Cependant l’importance de la catalyse hétérogène est non-
négligeable puisqu’en fin de réaction celle-ci permet de nettement simplifier l’étape de 
séparation des produits. 
En 2005, Xiao et al.[226] ont étudié un système catalytique supporté par un bio-polymère : le 
chitosan s’inspirant des travaux de Hoon et al.[227]. Ils ont lié ce polymère à un acide de 
Lewis, le ZnCl2, par liaison covalente, en utilisant une méthode de synthèse de type sol-gel, 
obtenant ainsi un chlorure de zinc supporté par un chitosan. De bons rendements ont été 
obtenus dans des conditions assez douces même si l’ajout d’un co-catalyseur (liquide ionique) 
s’est avéré nécessaire. A 120°C, ils ont obtenu 97% de carbonate de propylène pour une 
pression de 1,5 MPa au bout d’une heure en utilisant le système chirosan-ZnCl2/BMImBr. 
D’autres auteurs ont aussi testé des systèmes supportés par le chitosan [226; 228; 229] avec 
les mêmes rendements. Par exemple, Sun et al.[228] ont fonctionnalisé l’EMImBr avec un 
groupement de type chitosan obtenant 96% de carbonate de propylène en fin de réaction à 
120°C, 2 MPa et au bout de 4 h.  
En 2006, Xiao et al. ont poursuivi leur étude en utilisant un alkoxyde de silice le tétraéthyl-
orthosilice (TEOS). Ils ont cette fois-ci immobilisé le liquide ionique et le chlorure de zinc 
toujours selon la méthode par liaison covalente avec la silice.[230] A 110°C et 1,5 MPa ils ont 
obtenus des rendements similaires avec 95% de carbonate de propylène formé.  
La même année, Wang et al.[231] ont utilisé le même type de catalyseur mais au lieu de 
former une liaison covalente entre le catalyseur et le support, ils ont adsorbé un sel 




d’imidazolium dans la silice amorphe. L’efficacité du système a été testée sur la réaction entre 
l’oxyde de propylène et le dioxyde de carbone en conditions supercritiques à 8 MPa et 160 
°C. De très bons rendements ont aussi été obtenus par cette méthode plus simple avec 96% de 
carbonate de propylène. Notons que sans silice, les rendements sont de 99% aussi le fait 
d’avoir adsorbé le liquide ionique n’a pas tellement altéré l’efficacité du catalyseur. De plus, 
la réaction est effectuée à haute température par comparaison aux autres études ce qui 
explique aussi les bons rendements obtenus.  
Par la suite, d’autres types de support ont été utilisés avec d’autres types de liquides ioniques. 
[65; 206; 210; 232-246].(Voir Table I.11) Aussi, les auteurs travaillant sur les complexes 
métalliques regardent avec intérêt ce type de catalyse puisque cela permettrait d’éviter toute 
trace de métaux dans la solution finale. [152; 247-250]  





Table I.11 : Différents supports pour la catalyse hétérogène de la cycloaddtion époxyde CO2  
avec PO : oxyde de propylène et AGE : allyl glycidyl éther






Ainsi, cette étude bibliographique a permis de définir le contexte des travaux effectués au 
cours de cette thèse, également, de mettre en évidence l’intérêt d’utiliser le dioxyde de 
carbone à la fois comme réactif et solvant dans la synthèse de carbonates cycliques.  
Dans un premier temps, nous avons vu que le dioxyde de carbone en conditions supercritiques 
était un solvant vert et efficace pour de nombreuses réactions. Egalement, celui-ci possède des 
propriétés physico-chimiques lui permettant de réagir avec des composés électrodonneurs 
variés.  
Nous nous sommes ensuite, plus particulièrement, intéressés à la synthèse de carbonates 
cycliques à partir d’époxyde et de dioxyde de carbone afin d’introduire notre étude exposée 
dans les chapitres suivants. Nous avons démontré son intérêt tant d’un point de vue 
environnemental qu’en termes d’applications puisqu’elle permet la transformation du CO2 en 
composés très utiles en chimie. 
Des catalyseurs très variés ont été développés pour cette réaction afin d’adoucir les conditions 
de température et de pression. Il apparait maintenant que le système catalytique idéal doit être 
bi-fonctionnel avec un site basique et un site nucléophile. Dans cette optique, les liquides 
ioniques s’avèrent d’excellents candidats alliant des propriétés vertes, comme leur faible 
pression de vapeur, un faible coût pour certains d’entre eux, à des résultats probants même 
s’ils doivent être encore améliorés.  
Dans la littérature, de nombreuses contradictions entre les auteurs ont été relevées. De plus, le 
manque de données thermodynamiques nous a conduit a réalisé une étude détaillée sur 
l’évolution de ces systèmes en fonction de la température et de la pression au chapitre IV.  
Malgré les nombreuses études reportées, le mécanisme réactionnel engendré dans cette 
réaction catalysée par des liquides ioniques fait encore l’objet de controverses. Au chapitre V 
et VI nous tenteront d’élucider ce mécanisme en combinant modélisation moléculaire et 
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Depuis les études réalisées, en 1985, par Buback et al.[1], la spectroscopie vibrationnelle 
s’impose comme une technique particulièrement adaptée pour l’étude de composés en milieu 
supercritique. De nombreuses études ont prouvé qu’une telle technique pouvait non seulement 
améliorer les applications des fluides supercritiques mais également permettre la 
caractérisation d’interactions soluté-solvant ou encore la formation de liaison chimique dans 
ces conditions.[2; 3] En effet, le spectre de vibration d'une molécule donnée est généralement 
très sensible à son environnement[4]. Les intensités et les fréquences vibrationnelles sont 
fortement dépendantes du potentiel d’interaction soluté-solvant. En particulier, les deux 
grands types de spectroscopie vibrationnelle sont les spectroscopies IR-TF et Raman. Elles 
sont très adaptées pour le suivi cinétique mais aussi pour permettent l’analyse très fine des 
groupements fonctionnels présents dans une molécule.[5-7]   
De nos jours, les études par spectroscopie vibrationnelle sont, de plus en plus, complétées par 
des calculs de chimie quantique. Dans ce cas, l’apport de la modélisation moléculaire est très 
important pour comprendre des mécanismes réactionnels ou avoir accès à des propriétés 
chimiques. En effet, les méthodes de la chimie quantique permettent de modéliser un très 
grand nombre de grandeurs caractéristiques des systèmes atomiques ou moléculaires ou de 
simuler une grande variété de processus réactionnels. Aussi, la combinaison de ces deux 
techniques se révèle très puissante pour expliquer à l’échelle moléculaire des détails 
mécanistiques. 
Dans ce chapitre, nous détaillerons la caractérisation du CO2 par spectroscopie IR-TF et 
Raman. Ces deux types de spectroscopies complémentaires ont été utilisés, pour cette thèse, 
lors des études de suivis cinétiques en milieu CO2 supercritique. De plus la spectroscopie IR-
TF a aussi été utilisée pour une étude thermodynamique quantitative des systèmes 
époxyde/CO2. D’autre part, le principe de base de certaines méthodes de chimie quantique 
sera brièvement décrit. En particulier, nous nous intéresserons à la méthode que nous avons 









II. Spectroscopie du CO2 
II.1. Modes de vibration du CO2 
 
La molécule de CO2 est une molécule linéaire composée de trois atomes. Elle présente donc  
3N-5 (puisque seulement deux degrés de rotation sont possibles et avec N correspondant au 
nombre d’atomes de la molécule), soit quatre, degrés de liberté de vibration (Figure II.1) :  
- 1 : mode symétrique d’élongation des liaisons C=O ;  
- 2 : mode de déformation de l’angle O=C=O, celui-ci est doublement dégénéré et le 
déplacement des atomes peut se faire dans le plan de la feuille ou hors du plan ; 
- 3 : mode antisymétrique d’élongation des liaisons C=O. 
 
 
Figure II.1: Modes de vibrations de la molécule de CO2 
 
II.2. Caractérisation du CO2 par spectroscopie IR-TF 
 
En spectroscopie infrarouge, seuls les modes de vibrations impliquant un changement du 
moment dipolaire de la molécule, sont actifs.  
Dans le cas de la molécule de CO2,  les vibrations suivant les modes 2 et 3 détruisent la 
superposition des centres de gravités des charges électriques et créent un moment dipolaire 
oscillant. Ces deux modes sont donc actifs en infrarouge. Au contraire, la vibration 
symétrique des liaisons C=O, 1, est  inactive.  
Néanmoins, le spectre du CO2 à l’état gazeux (Figure II.2) laisse apparaître deux raies 
supplémentaires, la première centrée à 3609 cm
-1 
correspond au mode de combinaison 22 + 
3 tandis que la seconde correspond au mode 1 + 3. 
 





Figure II.2 : Spectre de transmission infrarouge du CO2 à l’état gazeux  
 
En conditions supercritiques, le spectre du CO2 sous un trajet optique de 25 mm et une forte 
pression de 30 MPa, (Figure II.3) laisse apparaître de nombreuses bandes de vibrations 
associées aux modes de vibrations cités ci-dessus. On remarque de plus la présence de bandes 
théoriquement interdites telle que la bande centrée autour de 1400 cm
-1
 associée au mode de 
vibration symétrique 1.    
 



































Dans de telles conditions, les régions spectrales comprises entre 2200 et 2400 cm
-1
 d’une part, 
et entre 3500 cm
-1
 et 3800 cm
-1
 d’autre part, sont saturées ce qui interdit toute analyse dans 
ces plages de nombre d’onde.  
En spectroscopie infrarouge, les études quantitatives sont possibles puisque les bandes 
d’absorption d’une espèce dépendent directement de sa concentration suivant la loi de Beer-
Lambert. Aussi, pour les analyses quantitatives de solubilité et de gonflement, les bandes de 
combinaison 1+22+3 et 2ν1 + ν3 du CO2 ont été choisies pour la détermination des 
concentrations des espèces dans les phases étudiées. En effet, pour les études 
thermodynamique et cinétique, nous avons travaillé avec des trajets optiques plus fins que 
celui utilisé pour réalisé le spectre Figure II.3. Les deux modes de combinaison 1+22+3 et 
2ν1 + ν3  n’étaient donc pas saturés et leur absorbance exploitable.  
 
 
II.3. Caractérisation du CO2 par spectroscopie Raman 
 
En spectroscopie Raman, les modes actifs sont ceux induisant un changement de la 
polarisabilité de la molécule.  
Dans le cas du CO2, seul le mode normal ν1 est actif en Raman. En effet, sur la Figure II.4 
l’évolution de la polarisabilité en fonction de la coordonnée normale, q, montre que pour les 
modes 2 et 3 un changement de pente est observé autour de q = 0 et donc la dérivée de la 
polarisabilité par rapport à q s'annule et ces deux vibrations sont donc inactives en Raman. 
 
Figure II.4 : Schéma de la variation de la polarisabilité en fonction de la coordonnée q pendant 
les trois modes de vibrations de la molécule de CO2 
 
Toutefois, expérimentalement, sur le spectre Raman du CO2 (Figure II.5), deux bandes 
apparaissent à 1388 et 1285 cm
-1
. En effet, dans le cas de la molécule de CO2 apparaît un 




phénomène particulier, la résonance de Fermi, résultant de la proximité des fréquences du 
mode fondamental ν1 (à 1354 cm
-1




Figure II.5 : Spectre Raman du CO2 à pression et température ambiantes 
 
Dans un tel cas, les deux bandes observées correspondent chacune à un mélange mais suivant 
des proportions différentes des modes ν1 et 2ν2. Plus généralement, à condition que soit 
respectée la condition de symétrie, il peut arriver qu’un mode harmonique ou de combinaison 
interagisse avec un mode fondamental. Or, ces deux vibrations appartiennent bien à la même 
espèce de symétrie (Σg
+
 de D∞h) et par conséquent interagissent entre elles de sorte que nous 
les observons à des fréquences différentes. 
En spectroscopie de Raman, l'intensité des bandes dépend de beaucoup de facteurs tels que la 
longueur d'onde, l'installation expérimentale, l'intensité du rayonnement laser incident, la 
polarisabilité de la molécule et la concentration de l'espèce en solution. Ainsi, à la différence 
de la spectroscopie d'absorption, nous sommes concernés ici par des intensités absolues qui 
sont proportionnelles à la concentration mais également à d'autres facteurs qui ne sont souvent 
pas reproductibles d’une expérience à l’autre. De plus, les spectres Raman peuvent être 
perturbés par des phénomènes de fluorescence qui sont plutôt fréquents dans des expériences 
à haute pression et haute température. Par conséquent, il est toujours délicat d’obtenir des 
informations quantitatives à partir de spectres Raman. Néanmoins, il est possible de mesurer 
des intensités relatives par rapport à une autre bande dans le spectre Raman mesuré en même 
temps et dans les mêmes conditions (bande du solvant par exemple) ou d’utiliser un étalon 
interne.  
  




III. Méthodes de la chimie quantique 
 
La chimie quantique applique les principes de la mécanique quantique aux systèmes 
moléculaires pour tenter de résoudre l’équation de Schrödinger. En effet, le comportement 
électronique et nucléaire des molécules, étant responsable des propriétés chimiques, peut être 
décrit de façon réaliste à partir de cette équation. Différentes méthodes de résolution  ont alors 
été développées. En particulier, le développement grandissant des moyens informatiques ont 
permis le développement de ces méthodes. Nous distinguons trois approches : 
- Les méthodes ab initio : elles visent à la résolution de l’équation électronique de 
Schrödinger pour déterminer la fonction d’onde approchée du système étudié ; 
- La théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) : elle recherche la densité 
électronique la plus proche possible en partant du principe que la densité électronique 
d’un système d’électron détermine toutes les propriétés de ce système ; 
- Les méthodes semi-empiriques : elles sont une simplification des méthodes ab initio et 
sont paramétrées de façon à reproduire des résultats expérimentaux. 
Les méthodes semi-empiriques sont surtout utilisées pour des systèmes moléculaires de très 
grande dimension ou pour une première optimisation de structures moléculaires. Nous ne 
détaillerons pas ici leurs principes. Pour notre étude, nous introduirons le principe de la 
méthode Hartree-Fock, méthode ab initio, qui est la première méthode de la chimie quantique. 
Nous nous intéresserons également à la DFT que nous avons sélectionné pour notre travail. 
 
III.1. Principe de base des méthodes 
 
Les états quantiques d’énergies E d’une molécule possédant N noyaux et n électrons sont 
donnés par la résolution de l’équation de Schrödinger : 
 
        
 
où H est l’opérateur hamiltonien non relativiste du système comprenant des termes d’énergie 
cinétique Ti et des termes d’énergie potentielle Vi. Son expression est définie comme suit : 
 








TN et Te sont respectivement les énergies cinétiques des noyaux atomiques N et des électrons 
e, tandis que VNN, VeN et Vee désignent respectivement les énergies potentielles de répulsion 
entre deux noyaux, d’attraction entre un noyau et un électron et de répulsion entre deux 
électrons. La fonction d’onde , décrivant un état, est fonction des coordonnées électroniques 
et des coordonnées nucléaires. L’énergie E correspond à l’énergie de l’état stationnaire.  
Cette équation ne peut être résolue, de façon exacte, que pour des systèmes simples dans 
lesquels il n’existe pas d’effet de répulsion entre électrons. Par conséquent, des 
approximations, en général légitimes, ont été proposées. 
 
III.1.1. Approximation de Born-Oppenheimer 
 
L’approximation de Born-Oppenheimer consiste à séparer les termes relatifs aux électrons des 
termes relatifs aux noyaux.[8] Plus précisément, les électrons étant environ deux milles fois 
plus légers que les noyaux, nous pouvons supposer que le mouvement des électrons est 
infiniment rapide devant celui des noyaux. De cette façon, il est admis que l’énergie cinétique 
nucléaire est négligeable devant l’ensemble des termes cinétiques. Il apparaît alors 
raisonnable de considérer une séparation des variables lentes et rapides et donc de chercher la 
fonction d’onde sous la forme d’un produit d’une fonction nucléaire et d’une fonction 
électronique : 
              
 
Nous limiterons notre propos au traitement de la résolution de l’équation de Schrödinger 
électronique : 
                 
 
Avec l’hamiltonien électronique définit sous la forme suivante : 
 
                   
 
III.1.2. Approximation orbitalaire 
 
Pour tenter de résoudre un problème polyélectronique, une solution consiste à bâtir une 








L’approximation orbitalaire permet de contourner la difficulté due au traitement des variables 
non séparables dans le terme Vee. Ainsi, nous considérons el comme un produit de fonctions 
mathématiques ne dépendant chacune que des coordonnées d’un seul électron. En négligeant 
le couplage spin-orbite, chaque électron est décrit par une spin-orbitale   produit d’une 
fonction d’espace   et d’une fonction de spin qui peut être l’une des deux fonctions notées 
   ou    pouvant prendre les valeurs ±1/2. La fonction d’onde polyélectronique  est 
alors exprimée sous la forme d’un produit antisymétrisé, déterminant de Slater, de spin-
orbitale : 
 
   
 
   
 
                
    
                
  
 
Dans cette expression,       représente l’électron i guidé par la spin-orbitale   , et 1/    le 
facteur de normalisation de . 
 
 
III.2. Méthode Hartree-Fock 
III.2.1. Principe 
 
La méthode Hartree-Fock est la première méthode ab initio rigoureuse à avoir été développée 
pour résoudre l’équation de Schrödinger.[9] L’hypothèse fondamentale de cette théorie repose 
sur le fait que chaque électron voit tous les autres électrons comme un champ moyen. 
A partir de l’équation de Schrödinger, l’expression de l’énergie pour le système électronique 
dans l’état est égal à :  
 
           
   
Il s’agit d’appliquer l’approximation orbitalaire et de considérer que la fonction d’onde totale 
peut s’écrire à partir d’un seul produit de fonctions monoélectroniques : 
 











Chaque fonction Fi est appelée spin-orbitale et s’écrit sous la forme : 
 
          
 
Où φi est une fonction des coordonnées d’espace et σi une fonction des coordonnées de spin. 
La méthode Hartree-Fock décrit la structure électronique de la molécule sous la forme d’une 
seule configuration électronique. Dans le cadre de l’approximation orbitalaire, nous avons vu 
que la fonction électronique totale est exprimée sous la forme d’un déterminant de Slater, ici 
il vient donc : 
 
                
 
En appliquant le principe variationnel, la meilleure fonction d'onde décrivant le système doit 
être celle correspondant à un minimum de l'énergie. L'écriture de cette condition d'extremum 
de l'énergie par rapport à chaque spin-orbitale conduit à un ensemble d'équations appelées 
équations de Hartree-Fock de la forme : 
 
            
 
Ces équations ne peuvent être résolues que de façon itérative par linéarisation à chaque 
itération. Ainsi, les fonctions φk
(n)
 calculées à la n
ième
 itération permettent de calculer 
l’opérateur F(n+1) de l’étape suivante n+1. C’est la méthode dite du champ auto-cohérent, SCF 
(Self Consistent Field) car elle consiste à remplacer le champ coulombien de l’opérateur exact 
par un champ moyen, créé par les n-1 autres électrons. Aussi, le processus itératif consiste à 
bâtir progressivement un champ moyen à partir d’un champ de départ supposé c'est-à-dire un 
jeu de fonction à l’itération zéro.  
Dans le cas d'un système multiélectronique à couches fermées, c'est-à-dire comportant des 
orbitales occupées par 2 électrons, les équations d’Hartree-Fock peuvent se simplifier en 
équation de Roothan : 
        
 
   










Il s’agit de l’approximation MO-LCAO (Molecular Orbital – Linear Combination of Atomic 
Orbital), les coefficients Cpi sont alors les paramètres variationnels dans le processus SCF.  
 
III.2.2. Limites et méthodes dérivées  
 
Aussi, dans le cas de la méthode HF, la fonction d’onde ne contient aucune information sur la 
corrélation électronique autre que celle introduite par le principe d’antisymétrie. Chaque 
électron est soumis à une densité électronique moyenne créée par les autres électrons du 
système. Ce champ moyen est indépendant de la position de l’électron. Par conséquent, la 
fonction d’onde décrite par un déterminant de Slater correspond à une configuration 
électronique figée dans laquelle les électrons sont affectés une fois pour toute à un jeu 
d’orbitales. Ce manque de flexibilité de la fonction d’onde interdisant tout mouvement 
électronique d’une orbitale à l’autre est à l’origine de l’échec du modèle Hartree-Fock lorsque 
l’on cherche à décrire des effets électroniques fins.  
Les calculs Hartree-Fock peuvent alors être complétés par des méthodes dites méthodes post-
Hartree-Fock qui permettent d’introduire une partie de la corrélation électronique non prise en 
compte. Parmi elles, nous distinguons les méthodes perturbatives Møller-Plesset d’ordre k 
(MPk)[10], les méthodes d’interaction de configuration (IC) et les méthodes 
multiconfigurationnelles MCSCF[11]. Cependant, la précision de ces méthodes nécessitent 
des temps de calculs très importants ce qui rend leur application quasiment impossible pour 
des systèmes à grande taille.  
 
 
III.3. Théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) 
III.3.1. Principe 
 
Une alternative aux méthodes post Hartree-Fock, coûteuses en temps de calcul, est proposée 
par la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT). Cette méthode permet, en effet, l’étude 
de systèmes de grande taille tout en prenant en compte les corrélations électroniques et pour 
des temps de calculs plus faibles que ceux requis par les méthodes ab initio. 
Elle repose sur une approche, différente des méthodes précédentes, basée sur le théorème 
d’Hohenberg et Kohn.[12] D’après ce théorème, toutes les propriétés électroniques d’un 
système dans son état fondamental non dégénéré sont complètement déterminées par la 
densité électronique du système ρ(r). L’énergie apparaît comme une fonctionnelle de la 




densité, Kohn et Sham[13] ont montré que la fonction ρ(r) exacte caractérisant complètement 
le système correspond au minimum de l’énergie E(ρ(r)). Le problème consiste donc à 
exprimer l’énergie du système en fonction de ρ(r), puis à en trouver le minimum pour 
remonter à la densité optimale (méthode variationnelle). Dans ce cas, l’énergie électronique 
exacte d’une molécule de n électrons dans son état fondamental est donnée par la relation : 
 
      
 
 
          
           
      
   
 
  
   
      
        
   
               
 
L’énergie est donc la somme d’un terme cinétique, d’un terme d’interaction coulombienne des 
électrons entre eux et avec le noyau, et un terme complémentaire appelé terme d’échange-
corrélation (dont l’expression exacte est inconnue) qui inclut donc les contributions dues aux 
effets d’échange et de corrélation Exc[ρ]. La densité électronique exacte est définie à partir de 
φi : 
         
 
 
   
 
 
Le problème se ramène à trouver une expression approchée du terme d’échange-corrélation en 
fonction de ρ(r). Un processus itératif est également utilisé pour minimiser l’énergie et donc 
retrouver la densité électronique. En effet, un jeu d’orbitales est alors introduit, les orbitales 
Kohn-Sham, obtenu par résolution auto-cohérente des équations monoélectroniques : 
 
                         
 
L’opérateur Kohn Sham FKS est similaire à l’opérateur de Fock à la différence près que 
l’opérateur d’échange est remplacé par le potentiel d’échange-corrélation Vxc dérivant de Exc.  
Ainsi, une résolution itérative de type SCF similaire à celle utilisée dans le modèle HF est 
requise. On part d’une densité ρ permettant d’établir un opérateur FKS initial dont les 
fonctions propres sont les orbitales Kohn-Sham φi . En injectant ces orbitales dans l’équation 
(II.14), on obtient une nouvelle densité ρ permettant de construire le nouvel opérateur FKS 








l’équation (II.12) permet de calculer l’énergie de l’état fondamental en utilisant la densité et 
les orbitales convergées.  
Même si la méthode de résolution semble identique à celle effectuée dans le cadre de la 
méthode d’Hartree-Fock, la méthode Kohn-Sham est une méthode « exacte », bien que des 
approximations doivent être faites sur le terme d’échange corrélation. Au contraire, nous 
avons vu que le modèle HF est approximé dès le départ en partant d’une fonction d’onde 
monoélectronique approchée et excluant la corrélation électronique.  
 
III.3.2. Les différentes fonctionnelles 
 
Pour tenter d’évaluer de façon approchée les termes d’échange et de corrélation : trois 
différentes paramétrisations de la fonctionnelle d’échange-corrélation sont proposées : 
- Les méthodes LDA (Local Density Approximation) dites locales où le terme 
d’échange ne dépend que de la densité au point où se trouve l’électron ; 
- Les méthodes GDA (Generalized Density Approximation) dites non-locales où le 
terme d’échange dépend de la densité où se trouve l’électron mais aussi de sa variation 
dans un petit domaine autour du point considéré (gradient) ; 
- Les méthodes hybrides qui sont des méthodes non-locales pour lesquelles une partie 
de l’échange de Slater est substitué par le terme d’échange exact Hartree-Fock. 
 
Pour ce travail, nous avons utilisé des fonctionnelles hybrides qui s’imposent comme les 
fonctionnelles les plus précises disponibles. Principalement, nous avons travaillé avec la 
fonctionnelle CAM-B3LYP[14], mais des comparaisons ont aussi été effectuées avec la 
fonctionnelle M062X[15]. Dans des études précédentes [16], nous avons pu vérifier la validité 
de la fonctionnelle CAM-B3LYP pour décrire nos systèmes, en particulier les interactions 
époxyde/CO2 en milieu supercritique, par comparaison avec la méthode ab initio MP2[10] ou 
la fonctionnelle hybride B3PW91. En effet, la CAM-B3LYP est une amélioration de la 
fonctionnelle la plus utilisée, B3LYP[17]. Elle combine ainsi les qualités hybrides de la 
B3LYP avec la correction à longue portée proposée par Tawada et al. [18] et permet ainsi de 
mieux tenir compte des interactions électroniques. 
Ainsi, la précision des résultats et les performances calculatoires de la méthode DFT nous 
conduits à utiliser cette méthode.  




III.4. Les bases de fonctions  
 
Dans le cadre du développement de Roothaan, les orbitales moléculaires φk  sont décrites sur 
une base d’orbitale atomique χ. En théorie, pour représenter une fonction des trois 
coordonnées de l’électron, on devrait utiliser un très grand nombre de terme dans le 
développement afin que la fonction φk soit correctement décrite. Dans la pratique, nous nous 
devons de limiter le développement afin d’obtenir un bon compromis entre précision et temps 
de calcul. Aussi, on utilise des fonctions mathématiques décrivant des orbitales atomiques de 
la molécule. En particulier, deux grands types de fonctions de base sont utilisés : les bases de 
Slater et les bases de fonctions gaussiennes. 
 
III.4.1. Les bases de Slater  
 
 Les orbitales atomiques de type STO (Slater Type Orbitals) sont les solutions exactes des 
équations d’Hartree-Fock pour l’atome d’hydrogène. Elles ont été le premier type de 
fonctions utilisées pour les calculs moléculaires. Celles-ci ne sont pas appropriées pour 
calculer rapidement les intégrales biélectroniques. En d’autres termes, elles sont très efficaces 
dans les cas d’atomes ou de molécules diatomiques simples et ne peuvent pas être utilisées 
pour des systèmes plus complexes.  
 
III.4.2. Les bases de fonctions gaussiennes 
 
L’utilisation de fonctions gaussiennes dans les calculs quantiques fut proposée par Boys. Par 
cette méthode, le calcul des intégrales biélectroniques peut être établi analytiquement. 
Cependant, elles sont moins bien adaptées à la description de la forme des orbitales 
atomiques.  
Aussi, on peut considérer qu’une STO est la combinaison linéaire de gaussiennes. Ceci offre 
le double avantage de faciliter le calcul intégral et de conserver un bon comportement près du 
noyau. En revanche, l’un des inconvénients de ce type de base est le nombre relativement 
grand de fonctions gaussiennes utilisé pour avoir une représentation de la distribution 
électronique comparable à celle donnée par une seule fonction de Slater. Nous devons donc 
limiter le développement afin de réduire la taille des calculs variationnels. Pour cela, les 
fonctions gaussiennes sont contractées en utilisant des combinaisons linéaires à coefficients 
fixes : 




                
  




Les premières contractions de gaussiennes ont été obtenues par un paramétrage des orbitales 
atomiques de Slater (noté zêta ζ) avec la méthode des moindres carrés. Dans une base 
minimale simple zêta, une seule fonction de base est utilisée par orbitale atomique de Slater, 
une base double zêta possède deux fonctions par OA, ainsi de suite.  
Les bases minimales les plus utilisées sont les bases STO-nG, où n représente le nombre de 
primitive dans la contraction. Cependant ces bases ont beaucoup de défauts comme leur 
incapacité à décrire convenablement la polarisation du nuage électronique lors de la formation 
des liaisons. 
En revanche, la prise en compte de la molécule dans sa globalité, plutôt que pour un atome en  
particulier, a été envisagée par Pople et al.[19] Dans ces bases dites de « Split-Valence », le 
nombre d’OA est multiplié seulement dans la région de valence. Elles tiennent ainsi mieux 
compte du rôle primordial joué par les orbitales de valence pour la description de la liaison 
chimique.  
La nomenclature pour ces bases reflète leur qualité. Elles sont connues sous la notation 
symbolique, n-ijG (ou n-ijkG), où n indique le nombre de fonctions primitives utilisées pour 
décrire les orbitales de cœur des atomes lourds ; chaque orbitale de valence est décrite par 
deux (ou 3) contractions composées de i et j (et k) primitives.  
Deux autres type de fonctions sont classiquement ajoutées à ces bases, qui permettent 
notamment une meilleure représentation des hétéroatomes ou des systèmes chargés il s’agit 
des fonctions de polarisation et des fonctions diffuses. Le but des fonctions de polarisation est 
de décrire une modification de la forme de la densité électronique autour d'un noyau. 
Pratiquement, il s'agit de modifier la forme des orbitales atomiques. Parmi les fonctions de 
polarisation les plus utilisées nous retrouvons les orbitales de type p ajoutées sur les atomes 
d'hydrogène et les orbitales de type d ajoutées sur les atomes de carbone. Le nom de la base 
est alors de la forme n-ijG(d,p) (ou n-ijkG(d,p)). 
Les fonctions diffuses, quant à elles, décrivent une modification de la densité électronique à 
longue distance du noyau. Au niveau de la nomenclature celle-ci sont repérées par l’ajout du 










sur les atomes lourds la base est notée n-ijG+ (ou n-ijkG+), si des fonctions diffusent sont 
aussi ajoutées sur les atomes d’hydrogènes la base est notée  n-ijG++ (ou n-ijkG++). 
 
 
III.5. Effet de solvant 
 
Pour être plus proche des conditions expérimentales et mieux décrire la réactivité d’espèces 
chimiques la prise en compte d’un effet de solvant peut s’avérer nécessaire dans certains cas. 
Aussi dans le cadre de cette étude, nous avons choisi d’utiliser la méthode PCM (Polarizable 
Continuum Model) qui est la méthode par défaut du modèle SCRF, implémentée dans 
Gaussian 09[20] afin de tenter d’observer l’influence du milieu sur notre réaction 
époxyde/CO2.[21] 
Ce modèle est un modèle de continuum qui décrit le solvant comme un milieu continu 
polarisable en raison de la présence de soluté.[22] Le soluté est inséré dans une cavité dont la 
surface contient des charges ponctuelles représentant l’effet de la polarisation de la densité 
électronique du soluté sur le solvant. A l’extérieur de la cavité la constante diélectrique est 
égale à celle du solvant et à l’intérieur celle-ci est égale à 1. L’introduction d’une molécule 
possédant un milieu dipolaire dans un solvant provoque la réorganisation des molécules de 
solvants de façon à annuler le moment dipolaire du soluté. Le soluté réagit à ce changement 
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I. Les réactifs 
 
Pour ces travaux, nous avons utilisé des mono-époxydes commerciaux : l’oxyde de propylène 
(PO) (pureté ≥99%), l’époxystyrène (SO) (pureté : 97%) et l’époxycyclohexane (CO) (pureté 
: 98%) qui ont été achetés chez Sigma-Aldrich. 
Pour l’étude thermodynamique des mélanges binaires époxyde/CO2, des huiles végétales 
époxydées nous ont été synthétisées et fournies par l’ITERG. Leurs structures et leurs 
caractéristiques détaillées sont exposées en Annexe I. 
Concernant l’étude sur la cinétique de la réaction époxyde/CO2 plusieurs types de liquides 
ioniques ont été utilisés. Les sels d’ammonium tels que le TBABr et le TBAI proviennent 
également de chez Sigma-Aldrich. Les sels d’imidazolium ont été achetés chez Solvionic. 
Finalement, les sels de guanidine, parmi lesquels le TBD.HBr, ont été synthétisés par J. 
Alsarraf suivant la procédure reportée en Annexe II. 
Le dioxyde de carbone N45 (pureté : 99,95%) a été fourni par Air Liquide. 
 
 
II. Etudes par spectroscopie infrarouge à transformée de Fourier (IR-TF) et 
Raman 
 
Au cours de cette thèse nous avons réalisé une étude thermodynamique et cinétique en 
utilisant un montage haute pression/haute température couplé à un spectromètre IR-TF ou 
Raman (Figure III.1). Ce dispositif se compose d’une cellule haute pression/haute température 
connectée à un banc de pression et positionnée dans le spectromètre (IR-TF ou Raman).  





Figure III.1 : Schéma du montage haute pression/haute température couplé à un spectromètre 
IR-TF utilisé pour ces travaux 
 
II.1. Cellule Haute Pression/Haute Température (HP/HT) 
 
La cellule Haute Pression/Haute Température utilisée lors des mesures par spectroscopie 
moléculaire est une cellule en acier inoxydable de forme cubique (Figure III.2). Elle est munie 
de deux hublots cylindriques disposés sur un des ses axes médian qui permettent l’entrée et la 
sortie du faisceau infrarouge.  
Pour l’étude thermodynamique (Chapitre IV) les hublots utilisés étaient en saphir, permettant 
d’observer une gamme de fréquences comprises entre 2000 et 7500 cm-1, avec un chemin 
optique de 6,15 mm. 
Pour l’étude cinétique (Chapitre V) ceux-ci étaient en ZnSe (gamme de fréquences 
disponible : 500 à 7500 cm
-1) avec un chemin optique de 21 µm dans le cas de l’étude par 
spectroscopie IR-TF. Pour l’étude Raman nous avons utilisé des hublots en SiO2 avec un 
chemin optique de 1 cm. 
Ces hublots sont positionnés sur un support en acier. Les imperfections de surfaces sont 
compensées par un joint plat en Kapton
®
 de 100 µm disposé entre le hublot et le support afin 
d’assurer l’étanchéité. L’étanchéité entre les supports de hublots et la cellule est également 
maintenue grâce à des joints plats en Kapton
®
.  





Figure III.2 : Cellule optique haute pression/haute température : a) Photographie ; b) Coupe de 
la cellule 
 
Le chauffage de la cellule est possible grâce à l’utilisation de quatre cartouches chauffantes 
(de marque Watlow Firerod) réparties dans les quatre coins de la cellule et connectées à une 
unité de contrôle. Un thermocouple situé à proximité d’une de ces cartouches permet de 
réguler le chauffage (± 2°C) et de connaître la température de l’échantillon.  
Ce dispositif permet une utilisation dans une large gamme de température comprise entre la 
température ambiante et 200°C pour une plage de pression allant de 1 à 50 MPa. La cellule est 
reliée à un système de pressurisation permettant d’élever la pression jusqu’à 50 MPa par 
l’intermédiaire d’un tube capillaire.   
 
 
II.2. Banc de pression 
 
Le banc de pression se compose d’un tube capillaire en acier inoxydable (diamètre 
intérieur : 1,6 mm ; diamètre extérieur : 3,6 mm) comportant à chaque extrémité des vannes 
d’isolation manuelle (100 MPa) (Figure III.3). Les premières permettent l’injection du CO2. 
Les secondes donnent accès à la cellule de mesure et permettent une mise sous vide du 
dispositif. Sur le trajet de cette ligne, une pompe manuelle, isolable par des vannes, permet de 









de hublots  
 
Cartouche chauffante  
 




comprimer le CO2 jusqu’à des pressions autour de 50 MPa. Au-delà de ces pressions un 
disque de rupture assure la protection du banc. 
 
 
Figure III.3 : Schéma de principe représentant le banc de pression 
 
La mesure de la pression dans la ligne est effectué avec un manomètre mécanique à tube de 
Bourdon de marque Top Industrie d’une précision de ± 0,1 MPa. Une mesure plus précise à 
±0,01 MPa est aussi fournie par un capteur de pression de marque Kulite de type VMS 0316A 
10V. La ligne peut être mise sous vide au moyen d’une pompe primaire (Alcatel 2010 SD) 
reliée à un piège à azote liquide.  
 
II.3. Spectromètre IR-TF 
 
Le spectromètre utilisé lors de cette thèse est un spectromètre IR-TF de marque Bio-Rad (type 
FTS-60A). Il est équipé d’une source globar, d’une lame séparatrice composé d’un film mince 
de Germanium déposé sur une lame de KBr et d’un détecteur pyroélectrique D.T.G.S. 
(Deuterated TriGlycine Sulphate). Le compartiment échantillon, où la cellule HP/HT est 
positionnée, est balayé par un courant d’air sec permettant de s’affranchir de l’absorption due 
à la vapeur d’eau. Les spectres enregistrés ont été obtenus par la transformée de Fourier de 50 








II.4. Spectromètre Raman 
 
Les études en diffusion Raman ont été réalisées en utilisant un spectromètre confocal Jobin-
Yvon Horiba XploRA avec une résolution de 4,3 cm
-1
 dans la gamme spectrale comprise 
entre 200 et 1900 cm
-1
.  Un embout coudé a été fixé sur le microscope de façon à dévier le 
faisceau laser sur un des hublots de la cellule. La source laser utilisée est une diode laser 
donnant accès à trois longueurs d’onde avec une puissance maximale de 45 mW. Notre étude 
a été effectuée en utilisant une longueur incidente λ = 784,5 nm afin de limiter le phénomène 
de fluorescence. La puissance laser a été utilisée à 50% de sa puissance maximale. Afin 
d’améliorer le rapport signal sur bruit, chaque spectre est le résultat de l’accumulation de 2 
spectres avec une durée d’exposition de 60 secondes pour chacun d’entre eux.  
 
 
III. Calculs de chimie quantique 
 
III.1. Optimisation par modèle semi-empirique 
 
Des calculs préliminaires des structures d’équilibres ont été réalisés en utilisant le modèle 
semi-empirique RM1[1] afin de déterminer les conformations les plus stables. Ces calculs ont 
pu être effectués en utilisant le logiciel AMPAC.[2] L’algorithme CHAIN[3] a été utilisé pour 
localiser les intermédiaires et les états de transition le long du chemin réactionnel. Les 
structures les plus stables (les plus basses en énergie) obtenues au niveau RM1 ont été 
étudiées plus en détails en utilisant la théorie de la fonctionnelle de la densité (DFT) 
implémentée dans le Gaussian09.[4]  
 
III.2. Optimisation par DFT 
 
Les calculs DFT de géométries, d’énergies et de fréquences vibrationnelles reportés dans ce 
travail ont été conduits en utilisant une fonctionnelle récente la CAM-B3LYP[5] dans la base 
6-31G(d,p). La fonctionnelle CAM-B3LYP combine les qualités d’hybridations de la 
fonctionnelle B3LYP et la correction longue portée reportée par Tawada et al.[6]. La 
combinaison CAM-B3LYP/6-31G(d,p) représente un bon compromis entre précision et temps 




de calculs. De plus, de très bons accords avec nos précédents résultats expérimentaux ont été 
obtenus.[7] 
Pour appuyer ces résultats, nous avons aussi déterminé l’énergie du premier état de transition 
avec les catalyseurs TBABr et TBD.HBr (chemin I et II) avec une autre fonctionnelle, la 
M062X[8], en utilisant la même base de calcul. 
Toutes les fréquences pour chaque structure ont aussi été calculées pour vérifier que nous 
obtenons bien une seule fréquence imaginaire pour les états de transition et aucune fréquence 
imaginaire pour les états fondamentaux. Pour vérifier la validité des états de transitions 
obtenus et s’assurer qu’ils connectent aux minimas voulus, la méthode IRC (Intrinsic 
Reaction Coordinate)[9] a été utilisée. 
Les énergies données dans cette étude correspondent à l’énergie libre de Gibbs (G) afin que 
les effets d’entropie soient bien pris en compte. Aussi, les barrières énergétiques calculées 
représentent la différence entre l’énergie libre de Gibbs de l’état de transition et l’énergie libre 
de Gibbs de l’intermédiaire le plus stable avant l’état de transition concerné ou de la somme 
des réactifs isolés. 
Pour tenter d’introduire un effet de solvant sur la réaction, la méthode SCRF (Single-point 
self Consistent Reaction Field) [10] basée sur un modèle de continuum polarisé a été utilisée. 
Comme notre réaction a lieu dans la phase riche en époxyde, les paramètres du solvant utilisé 
ont été ceux de l’oxyde de propylène 
Enfin, la distribution de charges atomiques a été calculée dans le modèle NBO / NPA  
(Natural Bond Orbital, Natural Population Analysis)[11], qui est connu pour mieux tenir 
compte de la répartition des charges que les méthodes standard comme celle proposée 
initialement par Mulliken. 
 
Pour tous les catalyseurs étudiés, toutes les configurations et interactions possibles ont été 
envisagées et les plus stables d'entre elles sont reportées dans ce travail. 
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A l’issue de l’étude bibliographique, nous avons observé que l’utilisation du CO2 à la fois 
comme substituant aux solvants toxiques et comme réactif chimique respectueux de 
l’environnement avait suscité un intérêt grandissant ces dernières années. [1-4] En particulier, 
la synthèse de carbonates cycliques à partir d’époxyde et de CO2 est une solution très 
prometteuse  d’un point de vue environnemental mais aussi en vue des économies 
d’atomes.[5; 6] Ces carbonates cycliques peuvent être synthétisés à partir de mono-époxydes 
commerciaux (par exemple l’oxyde de propylène, l’époxystyrène,..) ou plus récemment ceux-
ci ont pu être synthétisés en collaboration avec le LCPO à partir d’huiles végétales époxydées 
et de CO2 afin de servir d’intermédiaire à la formation de bio-polyuréthanes.[7]  
Des études ont été conduites dans le CO2 supercritique et ont permis d’obtenir d’excellents 
taux de conversion en carbonates cycliques.[8-13] Dans ce cas, une seule phase est en 
présence et contient le CO2 supercritique, l’époxyde et le catalyseur. Cependant le CO2 
supercritique et les époxydes ne sont pas miscibles en toutes proportions et suivant les 
conditions de température et de pression, le mélange peut présenter une ou deux phases. 
Aussi, il est très intéressant de comprendre quelles conditions pourraient être les plus adaptées 
afin de favoriser la réaction entre ces espèces époxydées et le CO2. Pour le développement de 
cette méthode de synthèse, la thermodynamique joue donc un rôle très important.  
Malheureusement l’étude bibliographique nous a montré que très peu de données concernant 
la thermodynamique des mélanges binaires époxyde/CO2 sont disponibles. Seulement 
quelques auteurs ont reporté des études sur les mélanges binaires oxyde de propylène/CO2 
[14] et époxycyclohexane/CO2 [15; 16] dans une gamme de température et pression limitée. 
De plus, à notre connaissance aucun travail n’a été reporté sur les mélanges huiles végétales 
époxydées/CO2 avant les travaux effectué par notre groupe en collaboration avec le LCPO[7; 
17].  
A ce titre, ce chapitre présente une étude détaillée du comportement des phases de mélanges 
mono-époxydes commerciaux/CO2 mais aussi huiles végétales époxydées/CO2 en utilisant un 
montage haute pression/haute température couplé à un spectromètre infrarouge à transformée 
de Fourier.  
Notre objectif est de comprendre l’évolution des phases de plusieurs systèmes époxyde/CO2 
en fonction de la température et de la pression afin de déterminer les conditions propices à la 
réaction. Les solubilités mutuelles du dioxyde de carbone et de molécules époxydes (mono 




époxydes et dérivés issus d’huiles végétales) ont été mesurés par spectroscopie IR-TF in-situ 
pour différentes températures (40, 70, 100°C) dans un domaine de pression de 2 à 20 MPa.  
Nous avons étudiées trois mono époxydes (époxystyrène, oxyde de propylène et 
époxycyclohexane) et sept huiles époxydes d’origine végétale.  
 
 
II. Détails expérimentaux 
 
Comme détaillé au Chapitre III, nous avons utilisé pour cette étude un dispositif haute 
pression/haute température couplé à un spectromètre infrarouge à transformée de Fourier. La 
cellule optique utilisée composée de deux hublots en saphir nous a permis de suivre in-situ 
l’évolution des phases des systèmes époxyde/CO2 en fonction de la température et de la 
pression. 
 
II.1. Description de l’étude 
II.1.1. Systèmes étudiés 
 
Pour cette étude, nous avons en premier lieu travaillé avec trois mono-époxydes 
commerciaux : l’oxyde de propylène, l’époxycyclohexane ainsi que l’époxystyrène (voir 
Figure IV.1). En effet, nous avons vu dans la littérature que la cinétique de réaction entre 
chacun de ces trois molécules époxydes et le CO2 pouvait conduire à des rendements très 
élevés de carbonate cyclique. Aussi, il s’avère très intéressant de mieux connaître le 





Figure IV.1: Mono-époxydes commerciaux étudiés 
 
Rappelons que ces travaux s’inscrivent dans un projet plus général visant à permettre la 
synthèse de polyuréthane à partir d’huiles végétales. Dans cette optique, nous avons aussi 
Oxyde de propylène (PO) Epoxycyclohexane (CO) Epoxystyrène (SO) 




étudié les systèmes huiles végétales époxydées/CO2 en fonction de la température et de  la 
pression. Notons que nous appellerons ces huiles végétales époxydées VBEO pour Vegetable 
Based Epoxidized Oils. Soulignons que ces huiles végétales époxydées ont des taux de pureté 
compris entre 60 et 80% (cf. Annexe I) et la structure ainsi que le nom et l’abréviation du 
composé majoritaire de ces huiles sont reportés Figure IV.2. 
 
 
Figure IV.2 : Huiles végétales époxydées (VBEO) étudiées 
 




II.1.2. Procédure expérimentale 
 
Nous avons choisi d’utiliser la spectroscopie infrarouge par transmission afin de déterminer 
de façon quantitative la concentration des époxydes et du CO2 dans la phase riche en époxyde 
mais aussi dans la phase riche en CO2 (Figure IV.3). Cette technique est une alternative 
efficace aux méthodes utilisées dans la littérature pour l’étude de ces systèmes.  
 
Afin de déterminer la concentration des époxydes dans la phase riche en CO2, la partie 
inférieure de la cellule a été partiellement remplie de façon à ce que le niveau reste bien en 
dessous des hublots et donc du faisceau infrarouge. Puis nous avons observé les variations de 
concentration d’époxyde dans cette phase riche en CO2 à température fixe pour différentes 
pressions (Figure IV.3 a). 
 
A l’inverse, pour calculer la concentration d’époxyde et de CO2 dans la phase riche en 
époxyde en fonction de la température et de la pression de CO2, la cellule a simplement été 
retournée et remplie avec l’époxyde de façon à ce que le niveau soit au dessus du faisceau 
infrarouge. Puis de la même façon, que pour la phase riche en CO2 nous avons suivi in-situ 
l’évolution de cette phase à température fixe en fonction de la pression (Figure IV.3.b).  
 
 
Figure IV.3 : Expérience in-situ utilisant une cellule optique a) pour l'étude de phase riche en 
CO2 et b) pour l'étude de la phase riche en époxyde 
a) b) 




Dans chaque cas, la cellule a ensuite été chauffée à la température souhaitée. Les spectres ont 
été enregistrés pour les époxydes purs puis le CO2 a été ajouté jusqu’à la pression désirée. Le 
système a été conservé à température et pression fixe entre 15 et 30 minutes. Pendant la 
stabilisation des conditions opératoires, des spectres consécutifs ont été enregistrés toutes les 
5 minutes. L’équilibre a été considéré comme atteint lorsque nous n’observions plus de 
variation d’intensité des spectres infrarouge. Cet équilibre a systématiquement été obtenu 
avant 30 minutes. Le mélange était homogénéisé de façon constante pendant l’expérience 
grâce à un barreau aimanté disposé dans la cellule. Deux séries de mesures ont été effectuées 
pour chaque système dans le même domaine de température et de pression. 
 
  
II.2. Spectres d’absorption infrarouge 
 
Les spectres d’absorption infrarouge des mélanges époxydes/CO2 ont été enregistrés à trois 
températures différentes (40, 70 et 100°C) dans une gamme de pression comprise entre 0,5 et 
20 MPa pour chacune des deux phases.  
 
II.2.1. Phase riche en CO2 
 
La Figure IV.4 montre l’évolution des spectres d’absorption infrarouge mesurés pour la phase 
riche en CO2, lorsque la pression augmente dans le cas des mono-époxydes commerciaux (a) 
ainsi que pour les huiles végétales époxydées (b).  
Dans les deux cas, mono-époxydes commerciaux et VBEO, un certain nombre de pics 
associés à des modes de combinaison du CO2 et aux modes fondamentaux des époxydes 
peuvent être observés. Concernant le CO2, nous constatons que trois pics sont 
quantitativement exploitables  à 4800, 4950 et 5100 cm
-1
. Ceux-ci sont respectivement 
attribués aux modes de combinaison 4ν2 + ν3 ; ν1 + 2ν2 + ν3 et  2ν1 + ν3 de la molécule de CO2. 
D’autre part, nous observons deux pics vers 3600 et 3700 cm-1 attribués respectivement aux 
modes de combinaison 2ν2 + ν3  et  ν1 + ν3 de la molécule de CO2. Cependant, l’intensité de 
ces pics étant hors échelle (saturé) dans nos conditions expérimentales, ils ne pourront pas être 
utilisés ici pour une analyse quantitative. 
 
 









Figure IV.4 : Spectre d'absorption IR de la phase riche en CO2 du mélange a) SO/CO2 et b) 
EOME/CO2 à T = 70°C pour différentes pressions 
 
Pour l’époxystyrène, les pics détectés dans la gamme comprise entre 2900 et 3000 cm-1 sont 
associés aux modes de vibration d’élongation C-H (Figure IV.4.a). Les intensités de toutes ces 
contributions augmentent avec la pression de CO2 indiquant une augmentation de la densité 
de CO2 et de la solubilité de l’époxystyrène dans la phase riche en CO2. Pour chaque mono-
époxyde étudié nous avons travaillé sur cette gamme de fréquence. Dans le cas des VBEO, la 
Figure IV.4.b) propose l’exemple de l’EOME, nous avons aussi pu travailler dans la gamme 
de fréquence comprise 2800 et 3100 cm
-1
. En effet, les pics associés aux vibrations 
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II.2.1. Phase riche en époxyde 
 
De la même manière, la Figure IV.5 montre l’évolution des spectres d’absorption infrarouge 
mesurés pour la phase riche en époxyde dans la gamme de nombre d’onde comprise entre 
4750 et 5300 cm
-1








Figure IV.5 : Spectres d'absorption IR de la phase riche en époxyde a) du mélange SO/CO2 et b) 
du mélange EOME/CO2 à T= 70°C et pour différentes pressions  
 
Comme nous avons vu ci-dessus, nous observons également les pics du CO2  correspondant à 
la dissolution du CO2 dans la phase riche en époxyde. Pour les mono-époxydes commerciaux, 
en particulier sur le spectre des mélanges SO/CO2 représenté Figure IV.5 a), deux pics 














la gamme spectrale entre 5100 et 5300 cm
-1
. Pour les VBEO, nous avons observé l’évolution 
d’un pic associé à la combinaison ou aux harmoniques de l’huile considérée dans la gamme 
spectrale comprise entre 4600 et 4750 cm
-1 
(Figure IV.5.b) dans le cas du mélange 
EOME/CO2.  
Une augmentation de la pression en CO2 conduit à une décroissance de l’intensité de ces pics 






II.3. Détermination de la solubilité mutuelle des époxydes et du CO2 
II.3.1. Concentration des époxydes dans la phase riche en CO2 
 
Afin de déterminer la concentration en époxyde dans la phase riche en CO2, deux bandes 
situées à 3000 et 4500 cm
-1
 associés aux vibrations C-H ont été sélectionnés suivant la 
solubilité de l’époxyde. Plus précisément, le pic à 4500 cm-1 a été utilisé lorsque le pic situé 
vers 3000 cm
-1
 était saturé. Ensuite, la hauteur de la bande associée à ces modes de vibration 
infrarouge caractéristiques nous a permis de déterminer la concentration de soluté selon la loi 
de Beer-Lambert :  
 
           
 
Où A est l’absorbance du pic considéré, ε le coefficient d’extinction molaire (L.mol-1.cm-1) 
associé à ce pic; L le chemin optique et c la concentration de l’échantillon (mol.L-1). Dans 
cette étude, nous avons déterminé l’absorbance à partir de la hauteur de pic plutôt qu’en 
utilisant l’aire de celui-ci en raison de la superposition d’autres bandes C-H dans la même 
gamme spectrale qui pourrait conduire à une mauvaise détermination de l’aire du pic 
considéré.  Aussi, la correction de la ligne de base peut produire une erreur plus importante 
lorsque l’aire du pic est utilisée plutôt que sa hauteur.  
Pour déterminer la concentration de l’époxyde à partir de la hauteur du pic, nous avons tout 
d’abord déterminé le coefficient d’extinction molaire, ε, pour la bande considérée en mesurant 
les spectres infrarouge de différentes solutions d’époxydes diluées dans du CCl4 avec des 
concentrations connues. L’utilisation d’un solvant apolaire comme le CCl4 n’influe pas sur le 
coefficient d’extinction molaire. La méthode utilisée est décrite en détails dans l’Annexe III.  
  
(IV.1) 




II.3.2. Concentration des époxydes dans la phase riche en époxyde 
 
Afin de déterminer la concentration d’époxyde dans la phase riche en époxyde gonflée avec le 
CO2, la même méthode a été utilisée. Dans le cas des mono-époxydes commerciaux, la 
hauteur de pic de la bande centré à 5500 cm
-1
 associée à une harmonique ou à un mode de 
combinaison a été utilisée. Dans le cas des huiles végétales époxydées, nous avons travaillé 
avec l’absorbance des pics situés associés à des combinaisons ou des harmoniques de l’huile 
entre 4600 cm
-1
 et 4750 cm
-1
 suivant l’huile étudiée. Dans cette phase, le coefficient 
d’extinction molaire pour les bandes souhaitées a été déterminé à partir du spectre mesuré de 
l’époxyde pur à température ambiante pour lequel la concentration était connue.  
 
II.3.3. Concentration du CO2 dans les deux phases 
 
Finalement, la concentration en CO2 (CCO2) incorporée dans la phase riche en époxyde et en 
CO2 a été calculée en utilisant la hauteur de pic de la bande ν1 + 2ν2 + ν3 du CO2 centré à 
4950 cm
-1
. Dans les cas où ce pic était saturé, nous avons utilisé le pic situé à 5100 cm
-1
 
associé à la bande 2ν1 + ν3. Les coefficients d’extinction molaire, reportés en Annexe III, ont 
été estimés en mesurant le spectre infrarouge du dioxyde de carbone supercritique pour une 
gamme de températures et de pressions, les concentrations correspondantes étant connues de 
la littérature. Il est supposé que le coefficient d’extinction molaire de ces pics est le même 
quand le CO2 gonfle l’époxyde. En utilisant cette méthode, nous avons estimé une erreur 
relative d’environs ±5% dans les calculs de concentration. A partir des données de 
concentrations obtenues, nous avons pu déterminer les diagrammes de phase des mélanges 




III. Solubilité des époxydes dans le dioxyde de carbone supercritique 
 
Dans cette partie, nous avons déterminé la concentration des systèmes époxydés dans la phase 
riche en CO2. La Figure IV.6. permet une représentation schématique de cette étude avant (a) 
pendant (b) et après (c) et (d) l’ajout du CO2. Nous avons ainsi déterminé quelle quantité 
d’époxydes pouvait être solubilisés dans le CO2 supercritique (c) voire même si une phase 
homogène pouvait être obtenue (d).  





Figure IV.6 : Représentation schématique de l'évolution de la phase riche en CO2 à température 
fixe pour différentes pression de CO2 
 
III.1. Solubilité de mono-époxydes commerciaux dans le CO2 
 
L’évolution de la concentration des mono-époxydes étudiés, dans la phase riche en CO2, en 
fonction de la densité de CO2 à 40°C, 70°C et 100°C a été déterminée et est reportée Figure 
IV.7. Notons que pour une température donnée, les solubilités sont reportées dans une gamme 
de densité limitée dépendante de la nature de l’époxyde puisqu’à partir d’une certaine densité, 
le mélange devient monophasique et par conséquent nous ne distinguons plus de phase riche 
en CO2. Par exemple, dans le cas de l’oxyde de propylène (PO) à 40°C, le système PO/CO2 
devient monophasique pour une densité ρ = 0,15 g.cm-3 de CO2.  
Tout de suite, nous avons observé que, quelque soit la température, plus la densité de CO2 est 
importante plus la solubilité de l’époxyde est importante. De la même manière, nous avons vu 
que, pour une densité donnée, la solubilité était d’autant plus importante que la température 
était élevée.  
D’autre part, il apparaît que l’oxyde de propylène (PO) est l’époxyde le plus soluble par 
rapport à l’époxystyrène (SO) et à l’époxycylcohexane (CO), même à haute densité de CO2. 
Remarquons, cependant, que la solubilité de l’époxycyclohexane semble un peu plus 
importante que celle de l’époxystyrène. Ainsi, pour un couple température-densité donné, la 
solubilité des différents époxydes étudiés est dans l’ordre : PO > CO > SO. Or, comme les 
interactions entre époxydes-CO2 sont du même ordre de grandeur [19], la différence observée 
entre ces solubilités semble liée à la nature de l’époxyde.  
Une explication possible peut être donnée par la différence entre la cohésivité et la masse 
molaire de ces différents époxydes. Ces deux propriétés peuvent être estimées par le point 
d’ébullition d’une substance donnée. Aussi, une substance avec une cohésivité élevée et une 
masse molaire importante possède un point d’ébullition élevé. Les points d’ébullition des 
époxydes étudiés sont dans l’ordre : SO : Téb = 194°C > CO : Téb = 130°C > PO : Téb = 35°C. 




Ainsi, nous observons qu’il existe un lien direct entre le point d’ébullition des époxydes et 
leur solubilité dans le dioxyde de carbone. En particulier, plus le point d’ébullition est élevé 







Figure.IV.7 : Concentration (en mol.L
-1
) des époxydes dans la phase riche en CO2 en fonction de 
la densité de CO2 à T = 40, 70 et 100°C 
 
 




III.2. Solubilité d’huiles végétales époxydées dans le CO2 
 
La Figure IV.8 représente la concentration dans la phase riche en CO2 de toutes les huiles 
végétales époxydées (VBEO) étudiées en fonction de la densité de CO2 à T = 40, 70 et 100°C. 
A l’instar des mono-époxydes commerciaux, nous observons que quelque soit la température, 
plus la densité de CO2 est élevée plus la solubilité des huiles végétales époxydées est 
importante. Cependant, aux basses températures (T = 40°C et T = 70°C), la solubilité de 
toutes les VBEO étudiées est négligeable pour des densités de CO2 en dessous de 0,6 g.cm
-3
. 
Puis, la solubilité commence à augmenter fortement au-dessus de ce palier (au-dessus de 0,8 
g.cm
-3
 dans le cas de l’EVHOSO). 
Lorsque la température augmente, nous voyons que ce palier diminue. Par exemple l’ELEE 
commence à être soluble dans le CO2 à 100°C à partir de 0,35 g.cm
-3
 de CO2 tandis qu’à T = 
40°C celui-ci ne commence à être soluble qu’au-dessus de 0,7 g.cm-3 de CO2. Egalement, 
pour une densité donnée, plus la température est élevée, plus la solubilité des VBEO est 
importante dans le CO2. Cet effet peut aussi s’expliquer par le fait qu’une augmentation de la 
température implique une diminution de la cohésivité de l’huile et donc une augmentation de 
sa solubilité dans le CO2.  
Pour un couple température-densité donné, les solubilités des différentes VBEO sont dans 
l’ordre suivant EOME~ERME~ELEE > EOBudE~EOPrdE~EuBudE > EVHOSO. De ce fait, 
la solubilité des VBEO semble être étroitement liée à la masse molaire des synthons. Plus 
précisément, les chaînes dérivées de monoglycérides sont plus solubles que les chaînes 
dérivées de diglycérides et triglycérides, respectivement. Ceci est appuyé par le fait que 
l’EOME, l’ERME et l’ELEE, qui ont approximativement la même masse molaire, ont une 
solubilité comparable. De même, les trois huiles époxydées formées de chaînes diglycérides 
ont aussi une solubilité du même ordre.  
Finalement, cette étude nous a permis de mettre en évidence que les VBEO étudiées 
présentent une solubilité relativement faible dans le CO2 supercritique. Aussi, les 
concentrations en VBEO dans la phase riche en CO2 atteignent des valeurs plus faibles que 
celles mesurées pour les époxydes modèles, par exemple autour de 0,015 mol.L
-1
 à 100°C et 
20 MPa pour les chaînes dérivées de monoglycérides contre 0,05 mol.L
-1 pour l’époxystyrène 
dans les mêmes conditions.  
 











Figure IV.8 : Concentration (en mol.L
-1
) des époxydes dans la phase riche en CO2 en fonction de 














IV. Gonflement de la phase riche en époxyde par le CO2 
 
 
Dans cette partie, nous avons calculé la concentration des systèmes époxydés et du CO2 dans 
la phase riche en époxyde afin d’estimer le taux de gonflement de cette phase. La Figure IV.9. 
propose une représentation schématique de cette étude avant (a) pendant (b) et après (c) et (d) 
l’ajout du CO2. La différence de volume observée avant (b) et après l’insertion du CO2 (c) 
caractérise le gonflement de la phase riche en époxyde. Pouvant conduire jusqu’à une phase 




Figure IV.9 : Représentation schématique de l'évolution de la phase riche en époxyde à 
température fixe pour différentes pression de CO2 
 
 
IV.1. Cas des mono-époxydes commerciaux 
 
L’évolution de la concentration de la phase riche en époxyde en fonction de la pression de 
CO2 à T = 40, 70 et 100°C est reporté Figure IV.10.  
Dans chaque cas, lors de l’augmentation de la pression, nous observons une forte diminution 
de la concentration de la phase riche en époxyde qui est du même ordre de grandeur pour tous 
les mono-époxydes étudiés. 
 
  








Figure IV.10 : Concentration (en mol.L
-1
) des époxydes étudiés dans la phase riche en époxyde 
en fonction de la pression de CO2 à différentes températures 
 
Le volume de la cellule restant inchangé, cette diminution de la concentration en époxyde 
témoigne donc d’une expansion de volume de la phase époxyde. Ce gonflement peut être 
calculé grâce aux concentrations d’époxyde avant et après l’ajout du CO2. En effet, si V est le 




volume de la phase époxyde avant l’ajout du CO2 et (V + ΔV) est le volume de cette phase 
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En utilisant cette méthode nous avons déterminé l’évolution (en %) du gonflement de la phase 
riche en époxyde en fonction de la pression en CO2 à T = 40, 70 et 100°C (voir Figure IV.11). 
A 40°C et dans la gamme de pression étudiée, le plus fort gonflement est obtenu pour l’oxyde 
de propylène, il atteint une valeur de 100% à 5 MPa. Au-dessus de cette pression, le système 
PO/CO2 devient monophasique tandis que dans le cas de CO et SO comme le système est 
encore biphasique la phase riche en époxyde continue de gonfler avec l’augmentation de la 
pression en CO2 donnant de ce fait de plus hauts gonflements avec des valeurs atteignant 150 
à 200% pour une pression de 7 MPa.  
A plus haute température, nous remarquons la même tendance pour chacun de ces époxydes 
mais pour une pression donnée le gonflement diminue lorsque la température augmente. Ceci 
peut être dû à la diminution de la densité du CO2 pur et donc à une réduction de la solubilité 
de CO2 dans la phase époxyde. Finalement, ces données montrent de façon claire que le CO2 
est capable de s’insérer dans les époxydes entrainant un gonflement de la phase riche en 
époxyde qui est plus important que le gonflement habituellement reporté pour les polymères 















Figure IV.11 : Gonflement (en%) des époxydes en fonction de la pression en CO2 à différentes 
températures 
 




IV.2. Cas des huiles végétales époxydées 
 
Pour mieux comprendre l’effet d’expansion de la phase riche en VBEO avec l’augmentation 
de la pression de CO2, nous avons à nouveau déterminé le gonflement S à une pression de 
CO2 donnée selon la même méthode que pour les mono-époxydes commerciaux. L’évolution 
du gonflement de la phase riche en VBEO en fonction de la pression de CO2 à T = 40, 70 et 
100°C est reporté Figure IV.12.   
Quelque soit la température et la nature de la VBEO, nous observons lorsque la pression 
augmente une diminution du gonflement de la phase riche en huile.  Le gonflement le plus 
important est obtenu pour l’EOME et l’ELEE quelque soit la température atteignant une 
valeur maximale de 200% à 40°C et 12 MPa. Le plus faible gonflement a été observé avec 
l’EVHOSO à 100°C. Le gonflement de tous les VBEO augmente de façon significative avec 
la pression mais pour une pression donnée une augmentation de la température conduit à 
diminution du gonflement des VBEO. La même tendance est observée pour le gonflement des 
polymères par le CO2 [20]. Ces données montrent clairement que le CO2 est capable de 
s’insérer dans ces huiles végétales époxydées induisant un gonflement de la phase VBEO de 
façon plus importante que celui mesuré pour les polymères [20] mais de façon plus faible que 



































Figure IV.12 : Gonflement (en %) des VBEO étudiées en fonction de la pression de CO2 pour 
différentes températures 




V. La dissolution du CO2 dans la phase riche en époxyde 
V.1. Mono-époxydes commerciaux 
 
L’évolution de la concentration de CO2 dissous dans la phase riche en époxyde est reportée 
dans la Figure IV.13, en fonction de la pression de CO2 à T = 40, 70 et 100°C. Comme il a été 
mentionné plus haut, les concentrations sont reportées dans une gamme de pression limitée 
dépendante de la nature de l’époxyde puisqu’au-dessus d’une pression maximale donnée, le 
système binaire n’est plus en conditions diphasiques et une phase homogène est atteinte. 
En premier lieu, nous constatons que, dans chaque cas, la concentration de CO2 insérée dans 
la phase riche en époxyde augmente avec la densité. Quelque soit la température et pour une 
pression donnée, la concentration de CO2 dissous la plus élevée est obtenue avec PO tandis 
que SO montre la plus faible affinité avec le CO2. Pour une pression donnée, une 
augmentation de la température implique une diminution de la quantité de CO2 incorporée 











Figure.IV.13 : Concentration de CO2 (en mol.L
-1
) incorporée dans la phase riche en époxyde à T 
= 40, 70 et 100°C en fonction de la pression en CO2 
 
V.2. Huiles végétales époxydées 
 
La concentration de CO2 dissous dans la phase riche en VBEO est reportée Figure IV.14 en 
fonction de la densité de CO2 calculée à partir des données thermodynamiques pour le CO2 
pur du NIST[18] à T = 40, 70 et 100°C. La quantité de CO2 dissous est du même ordre de 
grandeur pour toutes les huiles exceptée l’EVHOSO à 100°C qui montre une faible affinité 
avec le CO2. Au contraire, l’ELEE et l’EOME montre la plus forte affinité avec le dioxyde de 
carbone. Dans chaque cas, la concentration de CO2 incorporé augmente avec la densité pour 
atteindre une valeur seuil à 0,3 g.cm
-3
 indiquant qu’au-dessus de cette densité la quantité de 
CO2 dissous dans les VBEO est limitée. Pour une densité donnée, une augmentation de la 
température implique une diminution de la quantité de CO2 incorporée dans la phase VBEO. 
Ainsi, la concentration de CO2 incorporé dans la phase riche en VBEO semble être 
étroitement liée au gonflement de la phase VBEO.  









Figure IV.14 : Concentration de CO2 (en mol.L
-1
) incorporée dans la phase riche en VBEO à T = 









V.3. Analyse de la corrélation entre la dissolution du CO2 et le gonflement des 
huiles végétales époxydées  
 
Afin d’essayer de rationaliser le lien entre la dissolution du CO2 et le gonflement de la phase 
VBEO, nous avons déterminé l’évolution de la somme des densités du CO2 et des VBEO dans 
la phase riche en VBEO calculées à partir des concentrations reportées ci-dessus en fonction 
de la densité de CO2 pur (calculée à partir des données thermodynamiques du NIST[18]).  
Les résultats sont reportés Figure IV.15 à T = 40, 70 et 100°C.  
Il est intéressant de remarquer qu’à 100°C l’évolution de la somme des densités est quasiment 
identique pour toutes les VBEO et est constante sur toute la gamme de densité de CO2 
étudiée. Ceci signifie de façon qualitative que lorsque la pression de CO2 augmente, le 
mélange entre le CO2 et les VBEO se comporte comme un mélange idéal. En d’autres termes, 
une augmentation de la pression de CO2 est équivalente à une dilution de la VBEO par le 
CO2. De ce fait, il existe une corrélation directe entre le gonflement des VBEO et la 
concentration de CO2 incorporée dans la phase VBEO. Ainsi, le niveau de dilution et le 
gonflement de la phase VBEO qui en résulte est seulement gouverné par la capacité du CO2 à 
s’insérer plus ou moins dans une VBEO donnée. 
Cependant, nous observons à 70°C des disparités qui sont d’autant plus prononcées à 40°C. 
Ainsi, bien que nous soyons dans la limite d’incertitude de nos données expérimentales ces 
divergences peuvent être dues au fait que le mélange soit non-idéal à basse température. En 
particulier, ceci pourrait être du à une organisation supramoléculaire particulière comme par 
exemple la formation de micelles.  






Figure IV.15 : Somme des densités de CO2 et de VBEO dans la phase riche en VBEO en fonction 















































































VI. Diagrammes de phase des mélanges époxyde/CO2 
VI.1. Cas des mono-époxydes commerciaux 
 
Les diagrammes de phase des systèmes binaires époxyde/CO2 étudiés sont reportés Figure 
IV.16 pour les températures T = 40, 70, 100°C et pour une gamme de pression comprise entre 
2 et 20 MPa. La détermination de la fraction molaire de CO2 et la méthode d’établissement de 
ces diagrammes sont reportées en annexe IV. La même tendance générale est observée 
quelque soit l’époxyde bien que des comportements spécifiques puissent être soulignés.  
 





Figure IV.16 : Diagrammes de phase des mélanges binaires mono-époxydes commerciaux/CO2 
 
Concernant la phase riche en CO2 et quelque soit la température, nous observons pour CO et 
SO une ligne quasiment verticale qui souligne la faible solubilité de ces époxydes dans le CO2 




comme il est expliqué plus haut. Cependant, dans le cas du mélange PO/CO2, la phase riche 
en CO2 montre une fraction molaire d’époxyde importante en particulier à basse pression.  
Dans la phase riche en époxyde, nous observons que quelque soit la température et la nature 
de l’époxyde, une quantité significative de CO2 est insérée dans cette phase pour des pressions 
relativement modérées. En effet, une fraction molaire de CO2 d’environ 0,5 peut être atteinte à 
des pressions en dessous de 10 MPa.  
A partir de ces données thermodynamiques, nous avons pu observer des différences dans le 
comportement des mélanges binaires suivant la nature de l’époxyde. Par exemple, à 100°C, 
une phase homogène est atteinte pour l’oxyde de propylène au dessus de 12 MPa tandis que 
les mélanges CO/CO2 et SO/CO2 sont toujours diphasiques avec une fraction molaire de CO2 
de 0,6 à 12 MPa. Par conséquent, le fait que la concentration de CO2 dissous dans la phase 
riche en époxyde dépende de la nature de l’époxyde pourrait expliquer en partie les 
différences obtenues dans la littérature au niveau des rendements et des cinétiques de la 
réaction entre ces époxydes et le CO2 pour un même catalyseur.  
 
Une partie des résultats obtenus dans notre étude a pu être comparée avec les résultats de la 
littérature pour les systèmes PO/CO2 ainsi que CO/CO2 (Figure IV.17). Concernant la phase 
riche en CO2, seules les données sur le mélange PO/CO2 ont pu être comparées. Bien que 
l’accord entre nos résultats et les valeurs de la littérature ne soit pas tout à fait quantitatif, en 
particulier à 100°C, la tendance observée en fonction de la température et de la pression est 
qualitativement en bon accord avec les travaux d’Illaxoea et al. [14].  
Pour la phase riche en époxyde, ici encore, une partie de nos données a pu être comparée à la 
littérature à différentes températures dans le cas de CO et PO. Comme pour la phase riche en 
CO2, nos résultats sont qualitativement en bon accord avec les données déjà reportées bien 
que dans certains cas nos résultats soient plus proches de certaines données que d’autres. Par 
exemple, pour CO nous observons un accord quantitatif avec les résultats de Van Schildt et 
al.[16] à 100°C tandis que l’accord est moins bon avec les données de Super et al.[15] à 70°C. 
Ainsi, malgré les écarts observés entre les différentes données expérimentales qui sont liées 
principalement aux incertitudes associées aux différentes méthodes de mesures utilisées, nos 
résultats sont en bon accord avec les valeurs reportées dans la littérature ce qui permet de 













Figure IV.17 : Comparaison des diagrammes de phase des mélanges PO/CO2 et CO/CO2 à T = 
40, 70 et 100°C reportés dans cette étude avec les données de la littérature 
  




VI.2. Cas des huiles végétales époxydées 
 
Les diagrammes de phase des mélanges binaires VBEO/CO2 ont été déterminés à T = 40, 70 
et 100°C pour une gamme de pression comprise entre 2 et 20 MPa. (Figure IV.18) La même 
tendance générale est observée quelque soit la nature de la VBEO. Des exceptions sont 
toutefois remarquables dans le cas de l’ELEE et l’EOME où une phase homogène est atteinte 
à 40°C pour des pressions à 13 et 16 MPa respectivement, tous les autres mélanges 
VBEO/CO2 restant en conditions diphasiques dans la gamme de pression et de température 
étudiée.  
Concernant la phase riche en CO2, quelque soit la température, nous observons, de même que 
pour les mono-époxydes commerciaux, que pour tous les VBEO étudiées une ligne quasiment 
verticale qui souligne la faible solubilité de ces VBEO dans le CO2 comme nous l’avons vu 
dans la section III.2 de ce chapitre. Dans la phase riche en VBEO nous observons à chaque 
température qu’une quantité significative de CO2 peut être insérée dans les VBEO pour des 
pressions modérées. En effet, excepté pour l’EVHOSO à 100°C une fraction molaire 
d’environs 0,5 de CO2 peut être atteinte pour des pressions en dessous de 10 MPa. Ce résultat 
est important puisqu’il indique que la réaction de carbonatation peut avoir lieu avec ce type 
d’huiles végétales époxydées dans des conditions douces. En effet, il est attendu que les 
rendements et la cinétique de la réaction soient fortement dépendants de la concentration en 
CO2 dans la phase riche en VBEO. 
 
 










         
 
 
       
 
 
Figure IV.18 : Diagramme de phase des systèmes binaires VBEO/CO2 à T = 40, 70 et 100°C 






Le comportement thermodynamique de différents mélanges binaires mono-époxydes 
commerciaux/CO2 et huiles végétales époxydées/CO2 a été étudié en fonction de la 
température (T = 40, 70 et 100°C) pour une large gamme de pression (0,1 < P < 20 MPa). Ce 
travail a pu être conduit grâce à un dispositif original composé d’une cellule optique haute 
pression/ haute température couplé à un spectromètre IR-TF.  
En étudiant la phase riche en CO2, nous avons pu mettre en évidence d’une part que les 
solubilités dans le CO2 supercritique des mono-époxydes commerciaux, PO, CO et SO étaient 
relativement faibles. Nous avons vu que celles-ci augmentent avec la densité de CO2 à 
température constante et avec la température à densité constante.  L’ordre des solubilités a été 
déterminé de la façon suivante PO > CO > SO et est en étroite relation avec l’ordre des 
températures d’ébullition de ces molécules. D’autre part, concernant les huiles végétales 
époxydées (VBEO) les solubilités de l’EOME, de l’ELEE et de l’ERME, soit des chaînes 
dérivées de monoglycérides, se sont révélées plus importantes que les chaînes dérivées di- ou 
triglycérides. Leur solubilité, qui est globalement plus faible que celle mesurée pour les 
mono-époxydes commerciaux, apparaît donc comme étant dépendante de leur poids 
moléculaire. 
En étudiant la phase riche en époxyde, le pourcentage de gonflement de cette dernière en 
fonction de la pression de CO2 a pu être calculé. Quelque soit le système époxydé étudié, le 
gonflement augmente lorsque la pression de CO2 augmente à température fixe. Celui-ci a 
atteint des valeurs très élevées pour les mono-époxydes commerciaux, allant de 100 et 200% à 
T=40°C. Bien qu’il ne soit pas aussi important dans le cas des huiles végétales époxydées, un 
gonflement très significatif d’environ 50 à 100% à T=40°C a aussi été observé.  
Finalement, les diagrammes de phases de tous ces systèmes époxyde/CO2 ont été déterminés. 
Pour PO, CO et SO nous atteignons, à température fixe à partir d’une certaine pression une 
phase homogène. En revanche, dans le cas des huiles végétales, une phase homogène est 
atteinte seulement à 40°C pour l’ELEE et l’EOME, les autres mélanges binaires VBEO/CO2 
étudiés restant en conditions diphasiques dans le domaine de température et de pression 
considéré. Ainsi, même si les conditions monophasiques ne sont pas toujours accessibles en 
conditions douces, une quantité suffisante de CO2 a pu être insérée dans la phase riche en 
époxyde aussi bien pour les mono-époxydes commerciaux que pour les huiles végétales 
époxydées étudiées.  




Nous savons maintenant que la plupart des réactions de synthèse effectuées dans la littérature 
(P < 10 MPa) sur les systèmes mono-époxydes commerciaux ont lieu en conditions 
diphasiques et que la réaction a principalement lieu dans la phase riche en époxyde puisque 
seulement une faible quantité d’époxyde est soluble dans la phase riche en CO2. 
D’autre part, sachant que la réaction époxyde/CO2 implique la cycloaddition d’une molécule 
d’époxyde avec une molécule de CO2, il sera préférable de travailler dans des conditions de 
température et de pression où la phase riche en époxyde est composée d’une fraction molaire 
autour de 0,5 de chacun des constituants. Nous pouvons d’ailleurs remarquer qu’il a été 
montré que l’augmentation de la pression au-delà d’une certaine valeur tend à diminuer les 
rendements obtenus pour cette réaction. Ceci peut s’expliquer par un effet de dilution de la 
phase époxyde par le CO2. D’un autre coté, des conditions de pression trop faibles ne 
permettent pas l’insertion d’une quantité suffisante de CO2 dans la phase riche en époxyde. 
Cette étude thermodynamique des systèmes époxyde/CO2 nous donne, donc, des informations 
très importantes afin de choisir des valeurs de pression et de température optimales tout en 
restant dans des conditions douces pour une carbonatation efficace des époxydes en milieu 
CO2.   






[1] DARENSBOURG, D.J., Inorganic Chemistry, Vol.49, 2010, p.10765. 
[2] ARESTA, M., Carbon dioxide: An effective source of carbon for the chemical industry, ACS Division 
of Fuel Chemistry, Preprints, Orlando, FL, 2002, pp. 255. 
[3] OMAE, I., Coordination Chemistry Reviews, 2012, p. 
[4] SAKAKURA, T., CHOI, J.C., YASUDA, H., Chemical Reviews, Vol.107, 2007, p.2365. 
[5] NORTH, M., PASQUALE, R., YOUNG, C., Green Chemistry, Vol.12, 2010, p.1514. 
[6] DARENSBOURG, D.J., HOLTCAMP, M.W., Coordination Chemistry Reviews, Vol.153, 1996, p.155. 
[7] BOYER, A., CLOUTET, E., TASSAING, T., GADENNE, B., ALFOS, C., CRAMAIL, H., Green 
Chemistry, Vol.12, 2010, p.2205. 
[8] KAWANAMI, H., Carbon dioxide fixation by using ionic liquid-supercritical carbon dioxide hybrid 
system the synthesis of cyclic carbonates and cyclic urethanes, Polymer Preprints, Japan, Yamagata, 2005, pp. 
4663. 
[9] KAWANAMI, H., IKUSHIMA, Y., Chemical Communications, 2000, p.2089. 
[10] QI, C., JIANG, H., Science China Chemistry, Vol.53, 2010, p.1566. 
[11] LU, X.B., FENG, X.J., HE, R., Applied Catalysis A: General, Vol.234, 2002, p.25. 
[12] RAMIN, M., GRUNWALDT, J.D., BAIKER, A., Applied Catalysis A: General, Vol.305, 2006, p.46. 
[13] SAKO, T., FUKAI, T., SAHASHI, R., SONE, M., MATSUNO, M., Industrial and Engineering 
Chemistry Research, Vol.41, 2002, p.5353. 
[14] IIIAXOEA, C., PYMEHOEPR, O.J., TAPRAHCKAD, M.H., Russ. J. Phys. Chem. A, Vol.47, 1973, 
p.1581. 
[15] SUPER, M.S., ENICK, R.M., BECKMAN, E.J., Journal of Chemical and Engineering Data, Vol.42, 
1997, p.664. 
[16] VAN SCHILT, M.A., WERING, R.M., KEMMERE, M.F., DE LOOS, T.W., KEURENTJES, J.T.F., 
Journal of Chemical and Engineering Data, Vol.50, 2005, p.1879. 
[17] FOLTRAN, S., MAISONNEUVE, L., CLOUTET, E., GADENNE, B., ALFOS, C., TASSAING, T., 
CRAMAIL, H., Polymer Chemistry, Vol.3, 2012, p.525. 
[18] NIST, http://webbook.nist.gov/chemistry/. 
[19] FOLTRAN, S., MÉREAU, R., TASSAING, T., Physical Chemistry Chemical Physics, Vol.13, 2011, 
p.9209. 
[20] TOMASKO, D.L., LI, H., LIU, D., HAN, X., WINGERT, M.J., LEE, L.J., KOELLING, K.W., 
Industrial and Engineering Chemistry Research, Vol.42, 2003, p.6431. 
[21] KORDIKOWSKI, A., SCHENK, A.P., VAN NIELEN, R.M., PETERS, C.J., The Journal of 
Supercritical Fluids, Vol.8, 1995, p.205. 






CHAPITRE V.    Synthèse de carbonates 
cycliques à partir d’époxyde et de CO2 
catalysée par des liquides ioniques 
 
  
CHAPITRE V. Synthèse de carbonates cycliques à partir d’époxyde et de CO2 catalysée 





CHAPITRE V. Synthèse de carbonates cycliques à partir d’époxyde et 
de CO2 catalysée par des liquides ioniques.................................................. 161 
I. Introduction ..................................................................................................................... 165 
II. Détails expérimentaux ................................................................................................ 166 
II.1. Les catalyseurs étudiés .................................................................................................................................. 166 
II.2. Procédure expérimentale ............................................................................................................................. 167 
II.3. Spectre d’absorption infrarouge ............................................................................................................... 168 
II.4. Détermination des rendements de carbonate cyclique ................................................................ 169 
III. Synthèse de carbonate cyclique in-situ par spectroscopie IR-TF ................... 171 
III.1. Synthèse du carbonate de styrène ......................................................................................................... 171 
III.1.1. Les sels de tétraalkylammonium............................................................................................................................ 172 
III.1.2. Les sels d’imidazolium ................................................................................................................................................. 174 
III.1.3. Les sels de guanidinium .............................................................................................................................................. 175 
III.2. Synthèse du carbonate de propylène.................................................................................................... 176 
IV. Etude cinétique de la synthèse de carbonate de styrène et de carbonate de 
propylène in-situ par spectroscopie Raman ............................................................... 177 
IV.1. Spectres Raman ................................................................................................................................................ 177 
IV.2. Comparaison de la cinétique de la réaction avec TBD.HBr et TBABr................................... 178 
V. Influence des paramètres de réaction ..................................................................... 180 
V.1. Effet de la température .................................................................................................................................. 180 
V.2. Effet de pression ................................................................................................................................................ 181 
VI. Conclusion ...................................................................................................................... 183 





CHAPITRE V. Synthèse de carbonates cycliques à partir d’époxyde et de CO2 catalysée 






L’analyse bibliographique précédente a montré que la cycloaddition époxyde/CO2 (Figure 
V.1) a fait l’objet de nombreuses études.[1-6] 
 
 
Figure V.1 : Synthèse de carbonate cyclique à partir d'époxyde et de dioxyde de carbone 
 
Cependant, celle-ci permet également de relever que le mécanisme réactionnel engendré lors 
de cette réaction n’est pas encore clairement élucidé et que d’importants efforts doivent 
encore être fournis afin d’améliorer la catalyse de cette réaction.  
En outre, cette réaction n’ayant pas lieu en l’absence de catalyseur, divers types ont été 
proposés [7; 8] comme par exemple les complexes métalliques, [9-14] les oxydes métalliques, 
[15-18], les sels d’halogénures[19-21] ou des systèmes combinés composés d’un complexe 
métallique et d’un sel d’halogénure[22; 23] . Ces catalyseurs ne sont pas toujours éco-
compatibles ou bien ils nécessitent de travailler dans des conditions de température et/ou de 
pression élevées. [24-27] 
Plus récemment, une nouvelle classe de catalyseur émerge pour cette réaction, il s’agit des 
liquides ioniques. [1; 28-33] L’étude bibliographique nous a permis de comprendre que leur 
propriétés physico-chimiques étaient très avantageuses puisque, par exemple, ils sont dotés 
d’une faible pression de vapeur ce qui fait d’eux des composés non volatiles, ils ont une 
excellente stabilité thermique et chimique, ils sont ininflammables et réutilisables.[34] En 
particulier, les liquides ioniques sont efficaces sans ajout de co-catalyseur. [28; 35-41] A ce 
titre, nous avons choisi de cibler notre étude sur ce type de catalyseur. 
Forts des données thermodynamiques obtenues au chapitre précédent, nous savons que même 
pour des conditions de température et de pression peu élevées une quantité importante de CO2 
est insérée dans la phase époxyde où a lieu la synthèse de carbonate cyclique. Aussi, l’objectif 
de ce chapitre est de mieux comprendre le mécanisme catalytique de la réaction époxyde/CO2 
en testant l’influence de la nature du cation et de l’anion d’une série de liquides ioniques dans 
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des conditions douces. Pour cela une étude cinétique a été réalisée in-situ par spectroscopie 
IR-TF et Raman, afin de déterminer le mode d’action du liquide ionique dans la réaction et de 
proposer un catalyseur qui soit à la fois efficace et éco-compatible. L'influence de différents 
paramètres (température, pression, nature de l’époxyde) sur l'efficacité de la synthèse de 
carbonate cyclique a également été étudiée.  
 
 
II. Détails expérimentaux 
II.1. Les catalyseurs étudiés 
 
Comme indiqué en introduction, nous avons choisi de travailler avec différents types de 

















Figure V.2 : Structures des catalyseurs testés pour cette étude 
Les sels d’ammonium : 
Cations :  
TBA+ : R = butyl 
THA+ : R = hexyl 
 



















Les sels d’imidazolium : 
Cations : 
MMIm: R = methyl  
EMIm: R = ethyl  













Les sels de guanidinium : 
 
 
Cation :  
TBDH+ 
 










avec R = CH3, CF3, 
C11H23 
Les polyvilnylimidazolium (PVIm) : 
 
Cations : 
PVPrIm: R = propyl  
PVBrIm: R = butyl  
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En premier lieu, nous avons testé des sels d’ammonium puisque nous avons remarqué à 
l’issue de l’étude bibliographie qu’en particulier le TBABr s’imposait comme une référence. 
Nous avons voulu observé les variations de rendements en utilisant un cation avec une 
longueur de chaîne plus importante et/ou un anion différent. Pour comparaison, nous avons 
étudiés des sels d’imidazolium déjà proposés dans la littérature où la longueur de la chaîne 
alkyle du cation semble jouer un rôle important. Finalement, nous nous intéresserons aux sels 
de guanidinium car ceux-ci de même que les sels d’ammonium sont facilement synthétisables 
et peu coûteux. La Figure V.2 expose les structures des catalyseurs étudiés. 
 
II.2. Procédure expérimentale 
 
Une solution composée d’1 mL d’époxystyrène avec 1% molaire de catalyseur a été préparée 
à température ambiante et placée dans le fond de notre cellule optique HP/HT (voir Figure 
V.3). Le volume total de la cellule est de 4 mL. Ensuite, la cellule a été chauffée à la 
température souhaitée. Finalement, le dioxyde de carbone a été injecté par le haut de la cellule 
grâce à un système de tubes capillaires et la pression a été régulée en utilisant une pompe 
manuelle. Le faisceau infrarouge ou Raman était centré dans la phase riche en époxyde. Cette 
réaction a été conduite sous agitation. 
 
Figure V.3 : Représentation schématique de l’expérience in-situ utilisant une cellule optique de 
transmission haute pression/haute température 
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II.3. Spectre d’absorption infrarouge 
 
La synthèse du styrène carbonate a tout d’abord été suivie in-situ par spectroscopie IR-TF 
dans des conditions douces à 80°C et 8 MPa. Remarquons que grâce à l’étude réalisée au 
chapitre IV sur le comportement des phases des systèmes époxyde/CO2, nous savons que dans 
ces conditions de température et de pression, le système est en conditions diphasiques avec 
une phase riche en CO2 qui n’est composée que d’une très faible quantité d’époxystyrène 
(XCO2 > 0,95) et une phase riche en époxystyrène qui est “gonflée” par  une grande quantité 
de CO2 (XCO2 = 0,6). Ainsi, la réaction époxyde/CO2 a lieu dans cette phase riche en 
époxystyrène sachant de plus que les liquides ioniques utilisés comme catalyseurs sont 
soluble dans cette phase et insoluble dans la phase riche en CO2.  
Bien que nous ayons travaillé avec un trajet optique très faible (21µm), certains pics associés 
à des modes de vibrations du carbonate de styrène étaient saturés. Plus précisément, le pic 
attribué au mode d’élongation ν(C=O) situé à 1800 cm-1 ainsi que les pics à 1160 cm-1 
correspondant à la vibration assymétrique ν(O-C-O) et à 1068 cm-1 attribué au mode 
d’élongation ν(C-O). Pour une approche quantitative, nous avons donc choisi de suivre 
l’apparition du pic associé à un mode de déformation d’une liaison C-H à 1545 cm-1 et, pour 
confirmer nos résultats nous avons aussi suivi le pic à 720 cm
-1
 attribué à la déformation hors 
du plan de la liaison C=O. (Figure V.4) 
 
Figure V.4 : Apparition d’un mode de déformation CH du carbonate de styrène à 1545 cm-1 au 
cours de la réaction entre SO et CO2 à différents temps.  
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Notons que nous observons simultanément la disparition du pic associé à un mode de 
déformation du cycle de l’époxystyrène ν(O-C-O) à 815 cm-1 (Figure V.5). 
 
 
Figure V.5 : Diminution du mode vibrationnel infrarouge associé au cycle du SO à 815 cm
-1
 
concordant avec l’apparition du pic du carbonate de styrène à 720 cm-1 pour différents temps de 
réaction. 
 
II.4. Détermination des rendements de carbonate cyclique 
 
En suivant in-situ l’apparition des pics du carbonate, les rendements de carbonate cyclique en 
fonction du temps dans le mélange époxyde/CO2 peuvent être calculés à partir de 
l’absorbance d’un des pics spécifique du carbonate. En effet, selon la loi de Beer-Lambert 
nous pouvons écrire : 
           
 
               
 
où At et Amax sont respectivement les absorbances d’une bande du carbonate de styrène à un 
temps t donné durant la réaction et à la fin de la réaction quand tout l’époxyde a été converti 
en carbonate cyclique ; Ct et Cmax sont les concentrations en mol.L
-1
 de carbonate de styrène à 
un temps t donné au cours de la réaction et à la fin de la réaction ; ε est le coefficient 
(V.1) 
(V.2) 
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d’extinction molaire associé à la bande du carbonate de styrène étudiée et L représente le 
trajet optique. 
En combinant ces deux équations, le taux de conversion d’époxystyrène en carbonate de 
styrène (en %) à un temps t donné (%(SC)t est donné par : 
 
         
  
    
      
 
L’absorbance maximale Amax du pic associé à la déformation asymétrique à 1545 cm
-1
 du 
carbonate cyclique a été déterminée en réalisant la réaction entre l’époxystyrène et le dioxyde 
de carbone avec 1% molaire de catalyseur à 80°C et 8 MPa pendant 60 heures afin d’être sûr 
d’avoir obtenu la conversion complète d’époxystyrène en styrène carbonate.  
Afin de comparer l’efficacité de chaque catalyseur, nous avons mesuré l’évolution de 
l’absorbance du pic à 1545 cm-1 pour les différents catalyseurs étudiés pendant au moins 20h 
de réaction (voir Figure V.6) et nous avons choisi de calculer les taux de conversion après 20 
heures de réaction sachant que la réaction n’était pas complète quelque soit la nature du 
catalyseur. Dans cette étude comme pour le travail précédent, la hauteur de pic a été préférée 
à l’aire en raison de la superposition d’autres bandes C-H dans la même région spectrale qui 
pourrait conduire à une détermination incorrecte de l’aire du pic. Aussi, la correction de la 
ligne de base peut produire des erreurs plus importantes quand la méthode de l’aire est 
utilisée.  
 
Figure V.6 : Evolution en fonction du temps de l’absorbance du pic du carbonate de styrène à 
1545 cm
-1
 lors de la cycloaddition SO/CO2 avec différents catalyseurs. 
(V.3) 
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III. Synthèse de carbonate cyclique in-situ par spectroscopie IR-TF 
III.1. Synthèse du carbonate de styrène 
 
La Figure V.7 montre les taux de conversion d’époxystyrène en carbonate de styrène pour la 
réaction entre l’époxystyrène et le CO2, après 20 heures de réaction, obtenus avec tous les 
catalyseurs étudiés pour cette étude. Comme indiqué précédemment, toutes ces synthèses ont 
été menées à 80°C et 8 MPa sans aucun co-solvant et avec seulement 1% molaire de 
catalyseur. Soulignons qu’un certain nombre de suivis cinétiques ont été répétés 2 à 3 fois afin 
de vérifier la validité des résultats obtenus. Immédiatement, nous voyons que de très bons 




Figure V.7 : Taux de conversion d’époxystyrène en carbonate de styrène à T = 80°C et P = 8 
MPa avec 1%molaire de liquide ionique après 20 heures de réaction 
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III.1.1. Les sels de tétraalkylammonium 
 











, mais aussi différents cations : le tert-butyl (TBA
+




Sur la Figure V.7, nous pouvons tout de suite souligner que seuls les catalyseurs avec un 
anion de type halogénure sont efficaces, c'est-à-dire le TBABr, le TBAI ainsi que le THAI. 
Par exemple, avec le même cation TBA
+
 nous avons obtenu une conversion de 76% pour la 
réaction conduite avec 1% molaire de TBABr contre 0% pour celle conduite avec 1% molaire 




 sont connus pour être de très bons 
nucléophiles, les rendements obtenus mettent en évidence l’importance de la nucléophilie de 
l’anion dans le mécanisme réactionnel. Cependant, bien que SCN-, CNO- et N3
-
 soient aussi 
de très bons nucléophiles, nous n’avons obtenus que de très faibles taux de conversion 
d’époxystyrène en carbonate de styrène, compris entre 14 et 9% avec les catalyseurs 
TBASCN, TBACNO et TBAN3. 
Pour expliquer ce phénomène, nous avons étudié plus en détails le cas du TBAN3. Lors de nos 
mesures cinétiques in-situ par spectroscopie IR-TF, nous avons pu détecter la bande associée 
à la vibration asymétrique de l’anion azoture N3
-
, dans la gamme de fréquences comprise 
entre 2000 et 2150 cm
-1. Cette bande n’était pas masquée par d’autres composés comme nous 
le voyons Figure V.8.  
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Le premier spectre représenté en bleu clair correspond à la solution de départ contenant 1 mL 
d’époxystyrène et 1% molaire de TBAN3 à 30°C, nous voyons sur celui-ci une bande à 2000 
cm
-1
 témoin de la présence de l’anion N3
-
 libre présentant un épaulement à 2010 cm
-1
. Cet 
épaulement est associé au complexe de Van der Waals époxystyrène-N3
-
.[42] En augmentant 
la température, ces deux pics diminuent au profit d’une autre bande située à 2100 cm-1 
correspondant à la vibration d’élongation asymétrique ν(C-N). Ceci témoigne de la formation 
d’un intermédiaire de type azoture résultant de l’insertion de l’anion azoture libre dans le 
cycle de l’époxyde. En effet, ces vibrations C-N reflètent la formation d’une liaison C-N entre 
un des carbones du cycle de l’époxyde et l’anion azoture conduisant à la formation d’un 
azoture organique. (Figure V.9) 
 
 
Figure V.9 : Formation de l'azoture organique à partir de l'anion azoture et de l'époxystyrène 
 
Sur les spectres enregistrés à 60°C et 80°C, la présence des deux pics à 2000 et 2100 cm
-1
 
indique la présence d’un équilibre entre ces deux espèces (l’azoture libre et l’azoture 
organique). Cependant, après l’injection du CO2 le pic associé à l’azoture libre a totalement 
disparu et seule la bande à 2100 cm
-1
 est toujours observée durant la réaction même 20 heures 
après l’injection du CO2 (Figure V.8). Aussi, ces observations laissent supposer que cet 
intermédiaire, l’azoture organique, ne peut ensuite plus réagir avec le CO2.   
Ainsi, l’anion N3
-
 conduit bien à l’ouverture du cycle de l’époxyde mais celui-ci étant un 
mauvais groupement partant (mauvais nucléofuge) la réaction avec le CO2 est très peu 
favorisée après la formation de l’azoture organique qui est semble une espèce relativement 
stable. Ceci met en évidence l’importance d’avoir un catalyseur avec un anion fortement 
nucléophile, mais qui doit cependant être également un bon nucléofuge afin d’autoriser 
l’étape finale de formation du carbonate cyclique. 
D’autre part, ces résultats mettent en évidence que le liquide ionique active préférentiellement 
l’époxyde plutôt que le CO2. En effet, contrairement aux travaux de Seki et al.[43], nous 
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avons identifié un intermédiaire de type azoture organique et non la formation d’une espèce 
anionique [liquide ionique-CO2]
-
. Ceci est en accord avec plusieurs auteurs. [1; 28; 44] 
 
III.1.2. Les sels d’imidazolium 
 
Si nous nous intéressons à présent aux sels d’imidazolium, nous voyons que d’excellents 
rendements ont aussi été obtenus avec ces sels. Trois cations différents ont été testés pour 
comprendre le rôle de leur structure dans la cycloaddition SO/CO2. Premièrement,  nous 
avons conforté nos précédents résultats en montrant l’importance d’avoir un anion 
nucléophile. En effet, il doit être relevé que la réaction conduite avec 1% molaire 
d’EMImSCN ne permet pas la formation de carbonate ce qui est en accord avec les faibles 
rendements obtenus avec TBA.SCN. Ensuite, nous avons remarqué que pour un même anion, 
nous avons obtenu des taux de conversion différents en faisant varier le cation avec l’ordre 
d’efficacité suivant : EMIm+ < BMIm+ < MMIm+. Plusieurs auteurs expliquent ces 
différences entre l’EMIm+ et le BMIm+ pas l’encombrement stérique du cation.[44; 45] Plus 
le cation est encombré plus l’interaction électrostatique serait faible entre le cation et l’anion. 
Ainsi l’anion pourrait être plus disponible pour l’attaque nucléophile de ce dernier sur un des 
carbones du cycle de l’époxyde. Néanmoins, cela contraste avec les bons rendements obtenus 
en utilisant le MMImI. En effet, MMIm
+
 possède seulement deux groupements méthyle 
comme substituant et est donc le cation le moins encombré parmi les sels d’imidazolium 
testés pour cette étude. Aussi, l’encombrement du cation ne peut pas entièrement expliquer les 
différences d’efficacité entre ces catalyseurs. Par conséquent, l’efficacité du catalyseur résulte 
probablement de l’action simultanée de l’anion et du cation comme un couple acide/base de 
Lewis. En effet, le cation jouerait le rôle d’un acide de Lewis, important pour la stabilisation 
de l’intermédiaire oxy-anion, et l’anion se comporterait comme une base de Lewis capable 
d’attaquer un des carbones du cycle de l’époxyde.  
 
Finalement nous avons réalisé une étude cinétique de la réaction entre l’époxystyrène et le 
CO2 en utilisant des sels de PolyVinylImidazolium (PVIm) comme catalyseurs. En effet, de 
nombreuses études avaient montré une plus forte solubilité pour les liquides ioniques avec de 
plus longues chaînes alkyles dans le CO2 car ce dernier peut intéragir de façon faible avec les 
sites basiques le long des chaînes alkyles.[46] Cependant, ces catalyseurs ne sont pas efficaces 
pour la réaction sous ces conditions  puisque nous n’avons obtenu qu’autour de 30% de 
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styrène carbonate. Notons que durant la préparation de la solution contenant 1 mL 
d’époxystyrène et 1% molaire de sel de PVIm, nous avons remarqué que ces sels n’étaient pas 
parfaitement solubles dans l’époxystyrène ce qui peut expliquer les faibles rendements 
obtenus.  
 
III.1.3. Les sels de guanidinium 
 
Dans un second temps, nous observons sur la Figure V.7, qu’un taux de conversion élevé a été 
obtenu avec le bromure de 1,5,7-triaza-bicyclo[4.4.0]dec-5-enium (TBD.HBr). En effet, ce 
catalyseur offre un meilleur taux de conversion (88%) que le TBABr (76%). Ceci est 
probablement dû à la liaison N-H du TBDH
+
 qui permet de stabiliser l’oxyanion formé après 
l’ouverture du cycle de l’époxyde. De la même manière que pour les sels d’ammonium, nous 
avons seulement obtenu de bons rendements lorsque le contre-ion était Br
-
. Par exemple, avec 
les anions de type acétate nous n’avons obtenu que 10 à 0% de carbonate de styrène, ceci 
pouvant s’expliquer par le fait que les anions de type acétate sont moins nucléophiles que les 
anions de type halogénure. Il est également important de remarquer que le taux de conversion 
d’époxystyrène en carbonate de styrène obtenu après 20 h avec TBD.HCl n’est que de 21% 
dans ces conditions même si Cl
-
 est plus électronégatif que Br
-
. Cela peut être dû à une plus 
forte stabilité de la paire d’ion TBD + HCl par rapport à l’anion Cl- libre en raison, donc, de la 
plus forte nucléophilie de Cl- par rapport à Br
-
. Cela impliquerait que Cl
-
 soit alors moins 
disponible pour attaquer le carbone du cycle de l’époxyde que Br-. Yang et al.[37] ont 
précédemment reporté une étude  sur la réaction entre l’oxyde de propylène et le CO2 où ils 
ont testé l’efficacité du TBD.HCl. Comme ils ont travaillé à plus haute température (140°C au 
lieu de 80°C dans notre cas) ils ont pu obtenir des rendements plus élevés avec un taux de 
conversion de 86% en 2 heures.  
L’utilisation du TBD.HBr comme catalyseur pour la cycloaddition époxyde/CO2 représente 
une perspective très intéressante. En effet, cette étude a mis en évidence son efficacité et nous 
savons que celui-ci est moins coûteux et plus facilement synthétisable que les sels 
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III.2. Synthèse du carbonate de propylène 
 
Nous avons réalisé des expériences avec l’oxyde de propylène comme réactif pour observer 
l’influence du substituant sur la réaction. Aussi, l’objectif de cette partie est de vérifier si  
TBD.HBr est également plus efficace que TBABr en modifiant l’époxyde.  
Dans cette optique, nous avons effectué une étude cinétique in-situ par IR-TF sur la réaction 
entre l’oxyde de propylène et le CO2 sous les mêmes conditions (T = 80°C ; P = 8 MPa ; 1% 
molaire de catalyseur pendant 20 heures). Les résultats sont reportés Table V.1.  
 











Table V.1 : Rendements de carbonate cyclique après 20 heures de réaction entre l'époxyde et le 
CO2 à 80°C et 8 MPa avec a) 1% molaire de TBABr ou b) 1% molaire de TBD.HBr 
  
Nous avons bien obtenu le même ordre d’efficacité, c'est-à-dire que la formation de carbonate 
de propylène a été plus efficace lorsque la réaction était catalysée par TBD.HBr en 
comparaison avec TBABr.  
De plus, la différence d’efficacité entre ces deux catalyseurs est plus prononcée avec l’oxyde 
de propylène. En effet, seulement 48% de carbonate de propylène ont été converti en utilisant 
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le TBABr contre 81% avec le TBD.HBr ce qui souligne l’efficacité de ce dernier pour la 
cycloaddition entre les époxydes et le CO2. 
Par ailleurs, cette partie de l’étude démontre que des rendements plus importants sont obtenus 
avec l’époxystyrène par rapport à l’oxyde de propylène. Ceci peut s’expliquer par l’effet 
électroattracteur du cycle aromatique qui permet une meilleure stabilisation de la structure 
ouverte de l’époxyde. Cependant, il apparait dans la littérature que certains auteurs obtenaient 
des rendements plus élevés avec l’oxyde de propylène. Dans ces études, la plupart des auteurs 
ayant travaillé dans des gammes de température et de pression plus importantes, [48; 49] la 
différence entre les rendements pourrait provenir de conditions thermodynamiques différentes 
pour les systèmes PO/CO2 et SO/CO2. En effet, pour des températures supérieures à 100°C et 
une pression donnée, le système PO/CO2 peut être en conditions monophasique favorisant la 
réactivité alors que le mélange SO/CO2 dans les mêmes conditions peut se trouver en régime 
diphasique (cf. chapitre IV). 
 
 
IV. Etude cinétique de la synthèse de carbonate de styrène et de carbonate 
de propylène in-situ par spectroscopie Raman 
 
L’objectif de cette étude est de vérifier l’ordre d’efficacité des catalyseurs que nous avons 
obtenu par spectroscopie IR-TF. En effet, sachant que les mesures par spectroscopie IR-TF 
ont été réalisées en utilisant une cellule optique avec un trajet optique très faible d’environ 20 
m, des problèmes d’équilibre de mélange pourraient avoir lieu. En revanche, comme la 
spectroscopie Raman implique un phénomène de diffusion, nous avons pu utiliser une cellule 
optique avec un trajet optique bien supérieur de l’ordre de quelques mm limitant ainsi les 
problèmes éventuels de mélanges des différents constituants. Nous avons donc suivi, par 
spectroscopie Raman, la cinétique de la réaction entre l’époxystyrène et le CO2 ainsi qu’entre 
l’oxyde de propylène et le CO2 dans les mêmes conditions que pour l’étude IR-TF précédente.  
 
IV.1. Spectres Raman 
 
Comme nous le voyons Figure V.10, nous pouvons suivre l’apparition du carbonate grâce 
notamment à l’intensité du pic situé à 715 cm-1 correspondant à la déformation hors du plan 
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du groupement carbonyle (C=O) mais aussi grâce au pic à 902 cm
-1
 associé à la déformation 
dans le plan de la liaison (O-C-O). De plus, la disparition de l’époxystyrène a pu également 
être suivie grâce aux pics à 751 cm
-1
 et 877 cm
-1
 associés aux vibrations du cycle de 
l’époxyde.  
 
Figure V.10 : Spectres Raman de la réaction époxyde/CO2 catalysé par 1%mol. de TBABr à 
80°C et 8 MPa pour différents temps. 
 
IV.2. Comparaison de la cinétique de la réaction avec TBD.HBr et TBABr  
 
La Figure V.11.a) représente l’évolution de l’intensité du pic à 715 cm-1 en fonction du temps 
dans le cas de la réaction entre l’époxystyrène et le CO2 à 80°C et 8 MPa avec 1% molaire de 
TBABr en rouge et de TBD.HBr en bleu.  
Nous remarquons, clairement sur les courbes de cinétique que la réaction SO/CO2 est plus 
rapide lorsqu’elle est catalysée par le TBD.HBr. Cette étude confirme, ainsi, que le TBD.HBr 
est plus efficace que le TBABr pour cette cycloaddition.  
De même, la Figure V.11.b) représente l’évolution de l’intensité du pic à 715 cm-1 en fonction 
du temps dans le cas de la réaction entre l’oxyde de propylène et le CO2 et les mêmes 
tendances sont observées que pour l’étude IR-TF.  
Nous voyons que TBD.HBr permet une conversion de carbonate plus rapide que le TBABr. 
De plus, comme observé en IR-TF, la différence entre les deux catalyseurs est plus prononcée 
avec l’oxyde de propylène. Par exemple, après 400 minutes de réaction avec l’oxyde de 
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propylène, l’intensité du pic du carbonate est 3,5 fois supérieure avec le TBD.HBr qu’avec le 
TBABr alors que dans le cas de la réaction avec l’époxystyrène celle-ci n’est que deux fois 
supérieure.  
Le carbonate de propylène étant parmi les carbonates cycliques les plus utilisés, l’efficacité de 





Figure V.11 : Evolution en fonction du temps de l’intensité du pic à 715 cm-1 caractéristique a) 
du styrène carbonate et b) du carbonate de propylène 
a) 
b) 
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V. Influence des paramètres de réaction 
V.1. Effet de la température 
 
L’effet de température sur la cycloaddition entre l’époxystyrène et le CO2 a été étudié à une 
pression fixe de 8 MPa de CO2 et avec 1% molaire de TBD.HBr dans la gamme de 
températures 60 – 120°C. Les taux de conversion d’époxystyrène en carbonate de styrène 
après différents temps de réaction sont reportés Figure V.12.  
 
 
Figure V.12 : Effet de la température sur les taux de conversion d’époxystyrène en carbonate de 
styrène avec 1%mol. de TBD.HBr à 8 MPa après différents temps de réaction. 
 
Comme cela été attendu, plus la température est élevée plus la réaction est rapide. Par 
exemple, à 120°C la conversion complète d’époxystyrène en carbonate de styrène a été 
obtenue après seulement 2h30 de réaction. Ainsi, l’efficacité du TBD.HBr à 120°C est mise 
en évidence puisque la plupart des catalyseurs proposés dans la littérature  ne permettent pas 
une conversion complète au bout de 2h30 même à 120°C.[50; 51] A 100°C, un taux de 
conversion de 100% en carbonate de styrène a été obtenu au bout de 8h. Il est intéressant de 
remarquer qu’après 20 heures des rendements importants ont été atteints même à seulement 
80°C  avec ce catalyseur (88%). Ceci permet de souligner l’efficacité du TBD.HBr même 
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dans des conditions douces. Néanmoins à 60°C, seulement 59% de carbonate de styrène ont 
été obtenus au bout de 20h. Pour cela, nous avons choisi de travailler à 80°C puisque cette 
température représente un bon compromis entre coût énergétique et cinétique de réaction. De 
plus dans cette gamme de température, la cinétique de réaction est fortement dépendante de 
l’efficacité du catalyseur ce qui nous a ainsi permis de mieux discriminer les catalyseurs 
efficaces de ceux qui le sont moins pour cette réaction.  
 
V.2. Effet de pression 
 
Un des défis concernant l’utilisation du CO2 en tant que réactif et solvant est de conduire la 
réaction dans des conditions de pressions les plus basses possibles. Aussi, pour tester 
l’efficacité de TBD.HBr en fonction de la pression, la réaction entre l’époxystyrène et le CO2 
a été conduite à 80°C avec 1% molaire de TBD.HBr dans la gamme de pression entre 0,5 et 8 
MPa. Dans la Figure V.13, nous avons observé que dans la gamme 1 – 8 MPa les taux de 
conversions ne dépendaient pas de la pression. En effet, à 1 MPa le taux de conversion de 
carbonate est de 87% tandis que ce taux est de 88% à 8 MPa. Cependant, à 0,5 MPa le taux de 
conversion diminue fortement (65%).  
 
 
Figure V.13 : Effet de la pression sur les taux de conversion de styrène carbonate avec 1%mol. 
de TBD.HBr à 80°C au bout de 20h. 
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Ainsi, cette étude démontre clairement l’efficacité  du TBD.HBr même à basse pression ce 
qui représente un avantage certain par rapport aux sels de phosphonium par exemple.[52] De 
plus, plusieurs auteurs ont mis en évidence que les sels d’imidazolium ne permettent pas un 
aussi bon taux de conversion que le TBD.HBr à 1 MPa et 80°C.[1; 30]  
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A l’issue d’une série de suivi cinétiques de réactions conduites en conditions douces à 80 °C 
et 8 MPa, entre l’époxystyrène et le CO2 catalysées par différentes classes de liquides 
ioniques, nous avons mis en évidence l’efficacité de deux catalyseurs très peu utilisés 
auparavant. En effet, le bromure de 1,5,7-triaza-bicyclo[4.4.0]dec-5-enium (TBD.HBr) et le 
iodure de 1-méthyl-3-méthyl imidazolium (MMImI) se sont révélés plus performants que le 
bromure de tétrabutylammonium (TBABr) qui est le liquide ionique le plus communément 
utilisé dans la littérature.  
En testant différents types de cations et d’anions pour chaque classe de liquide ionique 
considérée, nous avons établi que la cycloaddition SO/CO2 est très dépendante de la 
nucléophilie de l'anion du catalyseur. Notamment, pour un même cation, de très bons 
rendements ont été obtenus avec des contre-ions de type halogénure (TBD.HBr : 88%) alors 
que pour des anions moins nucléophiles la réaction n’a pas eu lieu (TBD.HC2F3O2 : 0%).  
Cependant, le mécanisme est apparu plus complexe puisque la réaction effectuée avec 1% 
molaire de TBAN3 a seulement produit 30% de carbonate de styrène même si N3
- 
est un bon 
nucléophile. Grâce à l'étude par spectroscopie IR-TF, nous avons caractérisé l'intermédiaire 
de la réaction dans le cas de TBAN3, un azoture d’alkyl carbonate, témoin que la première 
étape consistant en l’ouverture du cycle de l’époxyde a bien eu lieu. Cependant, la deuxième 
étape de la réaction associée à la cyclisation intramoléculaire de l'anion alkylcarbonate n'est 
pas favorisée dans le cas de TBAN3 en raison de la faible nucléofugacité de N3
- 
conduisant à 
un faible taux de conversion. Par conséquent, cette étude démontre qu’un liquide ionique peut 
être un catalyseur très efficace pour la réaction à condition que celui-ci possède un contre-ion 
étant non seulement un bon nucléophile, mais aussi un bon groupement partant (nucléofuge).   
Par ailleurs, cette étude souligne aussi le rôle du cation du liquide ionique dans la réaction, en 
particulier dans le cas des sels d'imidazolium. Plusieurs auteurs ont expliqué l’efficacité des 
sels d’imidazoliums constitués de cations encombrés par le fait qu’ils induisent de faibles 
interactions électrostatiques entre l'anion et le cation rendant l’anion disponible pour initier la 
réaction. Cependant, dans ces travaux le sel d’imidazolium offrant les meilleurs taux de 
conversion est le MMImI. Or, le cation du MMImI est moins encombré stériquement que les 
autres sels d’imidazolium étudiés. Aussi, il est possible que l’encombrement stérique du 
cation ne soit pas le seul facteur d’efficacité, son acidité de Lewis pouvant jouer également un 
rôle important. Ceci pourrait expliquer une meilleure stabilisation des intermédiaires par 
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MMImI que les sels d'imidazolium avec des cations plus volumineux. Ceci expliquerait aussi 
la meilleure efficacité du TBD.HBr par rapport au TBABr. La structure de TBDH+ doit 
permettre la formation de liaison hydrogène avec l’oxygène de l’époxyde pour stabiliser en 
particulier certains intermédiaire réactionnels.  
Ainsi, le TBD.HBr représente un catalyseur très intéressant pour la cycloaddition 
époxyde/CO2 tant en terme d’efficacité que d’un point de vue environnemental. En effet, 
même si les rendements obtenus à 8 MPa et 80 ° C sont comparables à ceux obtenus avec 
ceux obtenus en utilisant le MMImI, le TBD.HBr est plus facilement synthétisable, son coût 
est plus faible et sont efficacité est meilleure à basse pression.  
D’autre part, malgré les conclusions de précédents travaux, l’activation du CO2 par le 
catalyseur n’a pas été observée et il semblerait plutôt que le TBD.HBr active d’abord 
l’époxyde puisqu’un intermédiaire a pu être observé dans le cas du TBAN3. 
Finalement, afin de proposer un mécanisme réaliste pour la réaction PO/CO2 catalysée par le 
TBD.HBr et le TBABr en accord avec les résultats expérimentaux obtenus dans ce chapitre, 
nous avons effectué des calculs de chimie quantique par méthode DFT pour explorer les 
chemins réactionnels les plus probables pour cette réaction. Les résultats sont présentés dans 
le chapitre suivant. 
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Au chapitre précédent, l’étude cinétique par spectroscopie IR-TF et Raman a mis en évidence 
l’efficacité de plusieurs types de liquides ioniques comme catalyseur pour la cycloaddition 
entre un époxyde (époxystyrène - oxyde de propylène) et le CO2. De très bons taux de 
conversion en carbonates cycliques ont été obtenus avec les sels d’ammonium, en particulier 
le TBABr (77%), mais aussi avec des sels moins utilisés, les sels de guanidinium, notamment 
le TBD.HBr (88%).  Grâce à ce travail, nous avons expliqué l'importance de la nucléophilie 
de l'anion du liquide ionique pour activer la réaction. Cependant, parmi les sels d’ammonium 
et de guanidinium étudiés, certains ont présenté une faible activité (TBAN3, TBD.HCl et 
TBD.HC2F3O2) et l’étude spectroscopique nous a permis de proposer un certain nombre 
d’hypothèse pour expliquer les différences d’efficacité observées selon la nature du 
catalyseur.  
Aussi, pour aller plus loin dans la compréhension du mécanisme catalytique de cette réaction 
et tenter de proposer un chemin réactionnel réaliste pour cette réaction, nous avons effectué 
des calculs de chimie quantique par méthode DFT en utilisant la fonctionnelle CAM-
B3LYP[1] dans la base 6-31G(d, p). En particulier, la réaction entre l’oxyde de propylène 
(PO) et le CO2 a été modélisée en utilisant les catalyseurs de types sels de guanidinium 
(TBD.HBr, TBD.HCl et TBD.HC2F3O2) et d’ammonium (TBABr, TBAN3) discutés ci-
dessus. Auparavant, nous avons vu au chapitre I que même si des études sur les systèmes 
époxyde/CO2 catalysés par des liquides ioniques existent déjà dans la littérature [2-13], nous 
dénombrons peu d’études par modélisation moléculaire de type DFT sur cette réaction.  
mettant en œuvre des catalyseurs tels que les sels ioniques (LiBr)[14], les complexes 
métalliques (complexe Ru-Mn[15], carbonyle de rhénium Re(CO)5Br[16], complexe de nickel 
Ni(PPh3)2[17], cyanométhyle de cuivre (NCCH2Cu)[18]), et des carbènes (NHC)[19] et 
finalement sur quelques liquides ioniques (C(2,4,6)mimCl[20], DMimBr Me2PO4 + ZnBr[21], 
TBABr, TEA (Br-Cl)[22]).  
Néanmoins, à notre connaissance, le rôle catalytique du TBD.HBr n'a pas encore fait l’objet 
d’étude par modélisation moléculaire. Par ailleurs, jusqu'à récemment, il n’existait pas d’étude 
théorique sur la cycloaddition PO/CO2 catalysée par le TBABr bien qu’il soit le plus 
couramment utilisé. Wang et al.[22] viennent de proposer un mécanisme pour la réaction 
entre l'oxyde d'éthylène et le CO2 catalysée par TBABr en n’envisageant qu’une seule voie 
spécifique.  





Pourtant, trois principaux mécanismes peuvent être envisagés pour cette réaction de 
cycloaddition. La Figure VI.1 résume les différents chemins réactionnels possibles :  
- Dans le chemin I, un complexe tri-moléculaire est d'abord formé permettant l’activation 
de l’époxyde par le catalyseur et le CO2 ; 
- Dans le chemin II, le catalyseur active l’époxyde avant l'addition du CO2 ;  




Figure VI.1 : Chemins réactionnels possibles pour la réaction entre PO et le CO2 catalysée par 
un liquide ionique (ici le TBD.HBr) 
 
Dans ce chapitre, après avoir étudié la cycloaddition PO/CO2 en l’absence de catalyseur, nous 
nous focaliserons sur la modélisation des chemins réactionnels I et II. En effet, il a déjà été 
prouvé que le chemin III n'était pas favorable, quelque soit le catalyseur, en raison de la forte 










II. Cycloaddition PO/CO2 sans catalyseur 
 
La réaction entre l’oxyde de propylène et le CO2 a été modélisée en l’absence de catalyseur 
(voir Figure VI.2). En premier lieu, un complexe est formé entre PO et le CO2 avec une 
interaction de type acide/base de Lewis entre l’oxygène de l’époxyde et le carbone du CO2 où 
PO joue le rôle de la base de Lewis et donc le CO2 de l’acide de Lewis. Le CO2 est positionné 
parallèlement au plan du cycle de l’époxyde.[23] Dans cette configuration, de faibles liaisons 
hydrogènes ont lieu entre les atomes d’hydrogène du cycle de l’époxyde et un des oxygènes 
du CO2. Ceci nous conduit à un état de transition dans lequel le cycle de l’époxyde est ouvert 
via l’attaque électrophile du carbone du CO2 sur l’oxygène de l’époxyde. Ainsi, cet état de 
transition  nécessite une énergie ΔGǂ = 63 kcal.mol-1 pour être franchi, ce qui est en bon 
accord avec les travaux précédemment reportés.[18] Finalement, cette réaction est 
exothermique (ΔG = -10,4 kcal.mol-1) et conduit à la formation du carbonate de propylène. 
Aussi, l’utilisation d’un catalyseur est primordial pour cette réaction afin d’abaisser la barrière 
d’activation de cette réaction qui est relativement haute en énergie. 
 
 
Figure VI.2 : Surface d'énergie potentielle pour la réaction entre PO et CO2 sans catalyseur 





III. Cycloaddition PO/CO2 en présence de catalyseur 
 
Comme expliqué en introduction, la cycloaddition PO/CO2 a été modélisée en présence de 
catalyseur de type sels d’ammonium et sels de guanidinium, suivant deux mécanismes 
distincts.  
 
III.1. Chemin réactionnel I  
III.1.1. Catalyse avec TBABr 
 
Après avoir rigoureusement optimisé les structures du TBABr, de l’oxyde de propylène (PO) 
et du CO2, la cycloaddition entre PO et le CO2 catalysée par TBABr a tout d’abord été 
modélisée en suivant le chemin I (Figure VI.1). Toutes les structures des intermédiaires et des 
états de transition sont représentées Figure VI.3.  
Un complexe trimoléculaire (a) est d’abord formé entre PO, CO2 et TBABr. La position du 
CO2 dans ce complexe par rapport à PO reste la même qu’en l’absence de catalyseur et ce 
système bimoléculaire est stabilisé par interaction de Van der Waals entre un des oxygènes du 
CO2 et le cation TBA
+
.  
Ensuite, un premier état de transition TS1(a-b) (ΔGǂ = 27,7 kcal.mol-1) doit être franchi, 
correspondant à l’ouverture du cycle de l’époxyde. Plus précisément, TS1(a-b) résulte de 
l’attaque nucléophile de l’anion Br- sur le carbone non-substitué de PO ce qui contribue à la 
cassure de la liaison C-O du cycle de PO et conduit à l’ouverture du cycle de celui-ci et à la 
formation d’un oxy-anion. Simultanément, cet oxy-anion, grâce à la forte délocalisation de 
charge sur l’oxygène, va attaquer le carbone du CO2 permettant son activation. Remarquons 
que dans le cas de la cycloaddition catalysée par TBABr, les espèces intermédiaires sont à 
chaque fois stabilisées par des liaisons hydrogènes faibles entre un des oxygènes du CO2 et un 
hydrogène d’une des chaînes alkyles du cation TBA+.  
Après avoir franchi TS1(a-b), un intermédiaire de type bromure d’alkoxycarbonate (b) est 
formé, résultant de la formation de la liaison C-Br entre l’oxy-anion et Br- mais aussi de la 
formation de la liaison C-O entre l’oxygène de l’oxy-anion et le carbone du CO2.  
Finalement, une seconde étape, TS2(b-c) (ΔGǂ = 17,2 kcal.mol-1), relie cet intermédiaire au 
carbonate de propylène final (PC). En effet, TS2(b-c) consiste en la fermeture 
intramoléculaire du cycle du carbonate à partir de l’intermédiaire (b). En fait, la fermeture du 
cycle du carbonate induit le départ de l’anion Br- en cassant la liaison C-Br  entre le carbonate 





et l’anion Br- du liquide ionique ce qui conduit à la fois à la formation du carbonate cyclique 
mais aussi à la régénération du sel d’ammonium. 
             
 
               
 
 









Afin d’avoir une vision plus claire du mécanisme, la surface d’énergie potentielle (SEP) le 
long de la coordonnée de réaction a été reportée sur la Figure VI.4. L’origine est fixée comme 
étant la somme des énergies libres de Gibbs des réactifs isolés : G(PO) + G(CO2) + 
G(TBABr) à 20°C.  
 
 
Figure VI.4 : Profil de la surface d'énergie potentielle pour la cycloaddition PO/CO2 catalysée 
par TBABr suivant le Chemin I 
 
La voie (i) montre le profil de la réaction lorsque l’attaque nucléophile initiée par Br - a lieu 
sur le carbone substitué du cycle de l’époxyde et la voie (ii) montre le profil de la réaction 
lorsque cette même attaque a lieu sur le carbone non-substitué du cycle de l’époxyde (Voir 
Figure VI.5).  
 
 
Figure VI.5 : Oxyde de propylène 





Comme présenté ci-dessus, il s’agit d’un mécanisme en deux étapes où le premier état de 
transition correspond à l’étape limitante de la réaction, dans les deux cas. En effet, dans les 
deux cas considérés TS1 est plus haut en énergie de 9,8 kcal.mol
-1
 pour la voie (i) et de 10,5 
kcal.mol
-1
 pour la voie (ii). Ce résultat important permet de justifier la nécessité d’avoir un 
anion très nucléophile pour catalyser la réaction puisque l’attaque nucléophile est gouvernée 
par l’anion du liquide ionique. Ceci est en bon accord avec nos observations expérimentales 
reportées au Chapitre V. 
A présent si nous comparons la voie (i) avec la voie (ii), nous remarquons que la voie (ii) 
apparaît comme étant la plus stable puisque TS1-ii est plus bas en énergie que TS1-i avec une 
différence entre les deux étapes limitantes de 1,5 kcal.mol
-1. Ainsi, l’attaque nucléophile est 
privilégiée sur le carbone non-substitué de l’époxyde.  
Nous avons également vérifié ceci dans le cas de la réaction catalysée par le TBD.HBr et il 
ressort que l’attaque nucléophile se fait également préférentiellement sur le carbone non-
substitué de l’époxyde. Aussi, pour la suite de cette étude nous n’avons considéré que 
l’attaque nucléophile du côté du carbone non-substitué du cycle de l’époxyde.  
 
III.1.2. Catalyse avec le TBD.HBr 
 
En optimisant la structure du TBD.HBr seul, nous avons vu que celui-ci pouvait être obtenu 
dans deux configurations d’énergie minimale. En configuration 1 (c1), l’anion Br- est stabilisé 
par liaison hydrogène avec le cation TBDH
+
. En configuration 2 (c2), Br
-
 est stabilisé au-
dessus du cation TBDH
+
 par interaction avec le carbone central (lié aux trois azotes). (Figure 
VI.6) 
 
Figure VI.6 : Structure du TBD.HBr dans deux configurations possibles 





Afin de voir l’influence de ces deux configurations sur la réaction, le profil énergétique de la 
réaction catalysée par TBD.HBr en configuration 1 ainsi que celui de la réaction catalysée par 
TBD.HBr en configuration 2 ont été entièrement calculés. Ces deux surfaces d’énergie 
potentielle sont reportées Figure IV.7. 
 
 
Figure VI.7 : Profil de la surface d'énergie potentielle pour la cycloaddition PO/CO2 catalysée 
par TBDHBr (configurations 1 et 2) suivant le Chemin I 
 
Il apparaît que la configuration la plus stable est la configuration 1 avec une différence très 
significative de ΔG = 12 kcal.mol-1. Ceci explique que même si dans la configuration 2, les 
barrière d’activation sont plus basses par exemple pour TS1: ΔGǂTS1(f-g) = 33.4 kcal.mol
-1
 
tandis que  ΔGǂTS1(i-j) = 24.8 kcal.mol
-1
 celles-ci ne peuvent pas être prises en compte. En effet, 
en se référant aux énergies libres de Gibbs, tous les intermédiaires sont plus stables lorsque 
TBD.HBr est en configuration 1.  
 
 






                    
 
Configuration 2: 
                
Figure VI.8 : Structures optimisées du complexe et du premier état de transition pour la 
réaction PO/CO2 catalysée par TBD.HBr en configuration 1 et en configuration 2. 
 
Cette différence peut être attribuée à l’acidité de liaison N-H qui permet une meilleure 
stabilisation de l’anion que le carbone central du TBDH+. L’analyse des charges, à partir de la 
méthode NPA (Natural Population Analysis), sur le cation TBDH
+
 confirme clairement cette 















En effet, les charges sur les hydrogènes impliqués dans la liaison N-H sont de 0,406 e ce qui 
est plus élevé que la charge sur le carbone central de TBDH
+
 (0,389 e). Ainsi, pour la suite de 
notre étude nous avons seulement considéré TBD.HBr en configuration 1.  
Concernant le mécanisme réactionnel, de même qu’avec TBABr, la cycloaddition PO/CO2 
catalysée par TBD.HBr est régie par un mécanisme en deux étapes où le premier état de 
transition représente l’étape limitante (ΔGǂTS1(f-g) = 33.4 kcal.mol
-1). L’époxyde est également 
activé par l’attaque nucléophile de Br- et en même temps provoque l’activation du CO2 grâce 
à l’attaque nucléophile de l’oxygène sur le carbone du CO2.  
Cependant une différence importante doit être remarquée concernant la stabilisation des 
espèces intermédiaires par rapport au TBABr. En effet, avec le TBD.HBr, un des oxygènes du 
CO2 interagit préférentiellement avec le carbone central du TBDH
+ 
(voir Figure VI.9) plutôt 
qu’avec des atomes d’hydrogènes comme nous l’avons observé pour le TBABr. Ainsi, dans le 
TS1(f-g), l’oxygène du dioxyde de carbone (fortement chargé négativement) interagit 
préférentiellement avec le carbone central du TBDH
+ car c’est l’atome le plus chargé 
positivement après les atomes d’hydrogène des groupements N-H du TBDH+ sachant que 
dans cette configuration, les hydrogènes des liaisons N-H interagissent déjà avec Br
-
, et ne 
sont pas accessibles pour stabiliser l’oxyanion.  
Après le premier état de transition, un anion de type bromure d’alkoxycarbonate est formé. Il 
résulte, comme dans le cas précédent, de la formation de la liaison C-Br entre l’anion bromure 





et le carbone de l’oxy-anion avec également la formation d’une liaison entre l’oxygène de PO 
et le carbone du CO2. Cet intermédiaire est quant à lui stabilisé par liaison hydrogène entre 
l’oxygène de l’alkoxycarbonate et l’hydrogène appartenant à la liaison  N-H du cation TBDH+ 
(Figure VI.13 structure g). Finalement un second état de transition doit être franchi, TS2 
(ΔGǂTS2(c1) = 25,4 kcal.mol
-1
) celui-ci représente la fermeture du cycle du carbonate avec 
récupération du liquide ionique. (Figure VI.13 structure TS3(g-c)).  
Il est très intéressant de souligner que l’étape limitante est toujours l’ouverture du cycle de 
l’époxyde (TS1) avec une différence de 8 kcal.mol-1 entre TS1 et TS2. 
 
III.1.3. Catalyse avec TBAN3, TBD.HCl et TBD.HC2F3O2 
 
La cycloaddition entre PO et CO2 a aussi été modélisée suivant le chemin de réaction I avec 
trois autres catalyseurs, le TBAN3, TBD.HCl et TBD.HC2F3O2. L’objectif de cette section est 
de mieux comprendre les différences dans l’activité catalytique de ces liquides ioniques que 
nous avions observées dans l’étude par spectroscopie moléculaire, en comparaison avec 
TBABr et TBD.HBr,.   
En effet, expérimentalement nous avons trouvé de faibles taux de conversions en styrène 
carbonate en utilisant ces catalyseurs (21% avec TBD.HCl, 15% avec TBAN3 et 0% avec 
TBD.HC2F3O2). Ces résultats étaient quelques peu surprenant particulièrement pour le 
TBAN3 et TBD.HCl  puisque ceux-ci possèdent des anions très nucléophiles. Nous avons 
reporté dans la Figure VI.10 toutes les surfaces d’énergie potentielle correspondant au chemin 
I pour ces trois derniers catalyseurs en comparaison avec le TBABr et le TBD.HBr.  
 






Figure VI.10 : Chemin I pour la réaction PO/CO2 catalysée par TBABr, TBD.HBr, TBAN3, 
TBD.HCl, TBD.HC2F3O2 
 
En premier lieu, nous remarquons que la barrière d’activation la plus haute est celle calculée 
avec le TBD.HC2F3O2 (ΔG
ǂ
 TS1(TBD.HC2F3O2) = 46 kcal.mol
-1
). Cette barrière est beaucoup 
plus haute que celle calculée pour le catalyseur de référence (TBABr) et permet d’expliquer 
pourquoi TBD.HC2F3O2 n’est pas efficace pour cette réaction. En effet, TS1 correspondant à 
l’attaque nucléophile de l’anion du liquide ionique impliquant l’ouverture du cycle de 
l’époxyde, la faible nucléophilie de l’anion acétate fluoré implique la nécessité d’un apport 
d’énergie important pour que celui-ci active l’époxyde, la réaction n’est donc que peu 
favorisée.  
Ensuite nous notons que ΔGǂ TS1 (TBD.HBr) < ΔGǂ TS1 (TBD.HCl) avec une différence de 
4,3 kcal.mol
-1
. Ceci justifie nos résultats de cinétique où les rendements obtenus avec le 





TBD.HCl (21%) comme catalyseur étaient beaucoup plus faibles que ceux obtenus avec le 
TBD.HBr (88%). Ce résultat était plutôt surprenant sachant que l’anion Cl- est généralement 
considéré comme étant plus nucléophile que Br
-. Afin de comprendre l’origine de cette 
différence d’activité, nous avons reporté sur la Figure VI.11 les structures d’énergie minimale 
pour TBD.HBr et TBD.HCl. En ce qui concerne les distances cation/anion, nous pouvons 
remarquer que la distance entre Cl
-
 et le carbone central de TBDH
+
 (d = 3.48 Å) est 
significativement plus petite que la distance séparant Br
-
 de ce même carbone (d = 3.61 Å) 




Figure VI.11 : Répartition des charges NPA sur le TBD.HBr et sur le TBD.HCl 
 
La distance entre Cl
-
 et les atomes d’hydrogène impliqués dans les liaisons N-H du cation 
TBDH
+
 est également plus petite (d = 2.04 Å) que celle avec entre Br
-
 et ces mêmes 
hydrogènes (d = 2.15 Å). Ceci signifie probablement que l’interaction Coulombienne entre Cl- 
et TBDH
+






 pourrait être moins 
disponible pour attaquer l’époxyde que Br- ce qui justifie les barrières énergétiques plus 
élevées obtenues avec TBD.HCl. L’analyse de la distribution de charge confirme cette 
hypothèse puisque la charge sur le Cl
-
 (-0,784) est plus élevée que celle du Br
-
 (0,76) 









 et donc une interaction 
Coulombienne plus forte (voir la Figure VI.11). 
Concernant le TBAN3, la Figure VI.10 montre que la première barrière d’activation est l’une 
des plus faibles avec ΔGǂTS1 = 31,5 kcal.mol
-1. Cependant, l’intermédiaire de type azoture 
alkoxycarbonate formé après le TS1 est très stable ΔG = -20 kcal.mol-1 impliquant une 
deuxième barrière d’activation beaucoup plus élevée en énergie, ΔGǂTS2 = 36.2 kcal.mol
-1
, et 
donc difficilement franchissable ralentissant fortement la réaction. Ceci conforte nos études 
par spectroscopie qui nous avaient conduits à l’hypothèse selon laquelle N3
-
 était certes un 
bon nucléophile capable d’ouvrir l’époxyde mais celui-ci était un mauvais nucléofuge. La 
forte stabilité de l’intermédiaire obtenu dans le cadre de la réaction PO/CO2 catalysée par 
TBAN3 est en bon accord avec les résultats expérimentaux. De cette façon, nous avons 
démontré qu’un liquide ionique pouvait être un catalyseur efficace pour cette cycloaddition à 
condition qu’il possède non seulement un anion qui soit un bon nucléophile mais aussi un bon 
nucléofuge. 
Bien que le chemin I offre globalement un bon accord avec les résultats expérimentaux, une 
inversion se produit entre TBABr et TBD.HBr. Plus précisément, TBD.HBr s'est avérée plus 
efficace que TBABr expérimentalement. Toutefois, la surface d’énergie potentielle reportée 
dans la Figure VI.9 montre que la barrière énergétique de l’étape limitante à franchir est plus 
élevée dans le cas du TBD.HBr qu’avec TBABr. En effet, ΔGǂ TS1 (TBD.HBr) = 33,4 
kcal.mol
-1
 tandis que ΔGǂ TS1 (TBABr) = 27,7 kcal.mol-1 ce qui induit une différence 
significative de 5,7 kcal.mol
-1
. Le désaccord observé entre nos résultats expérimentaux et nos 
calculs théoriques dans le cas TBABr et TBDHBr nous a conduit à étudier une autre voie 









III.2. Chemin réactionnel II 
 
Pou ce chemin de réaction (Chemin II), nous avons considéré le cas où le liquide ionique 




Figure VI.12 : Chemin II pour la réaction PO/CO2 catalysée par TBABr, TBAN3, TBD.HCl et 
TBD.HBr 
 
III.2.1. Catalyse avec les sels de guanidine 
 
Comme nous pouvons le voir dans la Figure VI.12, la réaction entre l’oxyde de propylène et 
le CO2 catalysée par TBD.HBr suivant le chemin II est un mécanisme en trois étapes où le 
premier état de transition représente l’étape limitante de la réaction.  
Au départ, un complexe bimoléculaire (l) est formé entre PO et TBD.HBr via des liaisons 
hydrogènes (Figure VI.13). Ensuite, un premier état de transition TS1(l-m) est atteint et 
correspond à l’attaque nucléophile de Br- sur le carbone non-substitué du cycle de l’époxyde. 





Toutefois, dans ce cas ci, l’ouverture du cycle de l’époxyde est aussi facilitée grâce à des 
liaisons hydrogènes entre l’oxygène chargé négativement de l’époxyde et l’atome 
d’hydrogène d’un des groupements N-H du cation TBDH+ ce qui stabilise cet état de 
transition TS1. En effet, nous avons vu, Figure VI.10 chemin I, que ΔGǂTS1(f-g) = 33.4 
kcal.mol
-1 tandis qu’en suivant le chemin II nous avons obtenu ΔGǂTS1(l-m) = 31 kcal.mol
-1 
c'est-à-dire que la barrière d’activation a été abaissée de 2,4 kcal.mol-1 en activant l’époxyde 
avec le catalyseur avant l’addition du CO2.  
Après cette étape, une liaison C-Br est formée entre Br
-
 et le carbone non-substitué de 
l’époxyde. En même temps, un hydrogène migre du groupement N-H du cation vers 
l’oxygène de l’oxyanion induisant la création d’une liaison O-H et donc la formation d’un 
bromo-alcool correspondant à l’intermédiaire (m).  
Quand le CO2 est ajouté, un complexe (n) est formé entre (m) et le CO2 gouverné par des 
interactions électrostatiques. Ensuite, un second état de transition TS2(n-g) (avec ΔGǂTS2(n-g) = 
5.2 kcal.mol
-1
) implique la rupture de la liaison O-H due à l’attaque nucléophile de l’oxygène 
de l’époxyde sur le carbone du CO2, l’hydrogène migrant à nouveau vers l’azote du TBD. 
Cette étape conduit la formation du même intermédiaire (g) que dans le mécanisme précédent 
(chemin I) c'est-à-dire le bromo-alkylcarbonate. Ainsi, comme dans le chemin I, le dernier 
état de transition correspond à la fermeture intramoléculaire du cycle carbonate pour former le 
carbonate de propylène. En effet, TS3(g-c) correspond au second état de transition du chemin 
I. Ainsi, quelque soit le mécanisme envisagé (chemin I ou chemin II) l’étape limitante de la 
réaction reste l’ouverture du cycle de l’époxyde. De plus, le chemin II apparaît plus favorable 
que le chemin I puisque la barrière d’activation associée à l’ouverture du cycle de l’époxyde 
est abaissée de 2,4 kcal.mol
-1
.  
D’autre part, nous avons modélisé ce même mécanisme II avec TBD.HCl comme catalyseur. 
Si le mécanisme reste le même que pour TBD.HBr comme nous l’attendions, les barrières 
d’activation sont plus élevées avec le TBD.HCl, plus particulièrement le premier état de 
transition correspondant à l’étape limitante avec : ΔGǂTS1(TBD.HCl) = 34,6 kcal.mol
-1 
> 
ΔGǂTS1(TBD.HBr) = 31 kcal.mol
-1









Première étape : ouverture du cycle de PO par TBD.HBr 
                         
 
Deuxième étape : Addition du CO2 
                                    
Troisième étape : Fermeture du cycle du carbonate 
 
                                               














III.2.2. Catalyse avec les sels d’ammonium 
 
La réaction entre PO et le CO2 a aussi été modélisée en suivant le chemin réactionnel II avec 
TBABr comme catalyseur (Figure VI.12).  
Sur la surface d’énergie potentielle, nous voyons que l’étape limitante reste l’ouverture du 
cycle de l’époxyde avec ΔGǂTS1 (TBABr) = 36 kcal.mol
-1
. La première étape se fait comme dans 
le cas du TBD.HBr, c'est-à-dire qu’un complexe bimoléculaire (o) se forme entre TBABr et 
PO stabilisé par des interactions électrostatiques (voir la Figure VI.14). Ensuite, un premier 
état de transition, TS1(o-p), doit être franchi correspondant à l’attaque nucléophile de Br- sur 
le carbone non-substitué de l’époxyde. Simultanément, la stabilisation de l’oxygène de 
l’époxyde via des interactions électrostatiques faibles avec les hydrogènes impliqués dans les 
liaisons C-H du cation TBA
+
 favorisent aussi l’ouverture du cycle de PO.  
Néanmoins, bien que dans la réaction catalysée par TBD.HBr, TS1 conduise à la formation 
d’un bromo-alcool, le premier intermédiaire obtenu avec TBABr est simplement un oxyanion 
avec la charge négative principalement localisée sur l’atome d’oxygène de l’époxyde. En 
effet, le TBABr ne possède pas d’hydrogène suffisamment acide susceptible de migrer vers 
l’époxyde, l’intermédiaire (p) reste donc un bromo-oxyanion.  
Par conséquent, lorsque le CO2 est ajouté, celui se fixe directement à l’intermédiaire p par 
attaque nucléophile de l’atome d’oxygène de (p) sur le carbone du CO2. Contrairement au cas 
du TBD.HBr, le mécanisme réactionnel engendré avec TBABr ne passe pas par un complexe 
et un état de transition pour conduire à l’intermédiaire (b). En d’autres termes cette étape 
procède sans aucune barrière énergétique. Ainsi il est très intéressant de remarquer que le 
mécanisme réactionnel peut varier suivant la nature du cation du catalyseur étudié. En effet, 
bien que nous ayons obtenus un mécanisme en trois étapes avec le TBD.HBr, la surface 
d’énergie potentielle de la cycloaddition entre PO et CO2 révèle un mécanisme en deux étapes 
avec TBABr comme catalyseur. Plus précisément le CO2 est directement lié à l’oxygène de 
l’oxyanion et (b) est immédiatement formé. Finalement l’intermédiaire b et TS2(b-c) sont les 
mêmes que dans le chemin I et conduisent au propylène carbonate et à la régénération du sel.  
Le même mécanisme a été obtenu avec le TBAN3 (voir Figure VI.12). De la même façon que 
dans le mécanisme I, nous obtenons le même intermédiaire très stable qui limite véritablement 
la réaction. Finalement, dans ce mécanisme II, nous trouvons que la première étape limitante 
est plus basse dans le cas de TBD.HBr de 5 kcal.mol
-1
 par rapport à TBABr. (ΔGǂTS1 (TBD.HBr) = 
31 kcal.mol
-1
 < ΔGǂTS1 (TBABr) = 36 kcal.mol
-1
). Il apparaît dont que les différences observées 
dans les barrières d’activation calculées le long du chemin II dépendantes de la nature du 





catalyseur (sel de guanidine ou sel d’ammonium) sont toutes en accord avec l’ordre 
d’efficacité des catalyseurs déterminés précédemment lors de l’étude cinétique par 
spectroscopie IR-TF. 
 
                                     
 
                                          
 
                                                            














III.2.3. Comparaisons entre le mode d’action des catalyseurs et entre les deux 
chemins réactionnels 
 
Comparaison du mécanisme déterminé pour TBABr et TBD.HBr le long du chemin II 
Le chemin réactionnel II souligne la principale différence entre le mécanisme catalytique avec 
TBABr et TBD.HBr. En effet,  il s’avère que le TBD.HBr est plus efficace pour permettre 
l’ouverture du cycle de l’époxyde grâce à la délocalisation de charge sur les liaisons N-H. 
Ceci permet des liaisons hydrogène avec l’oxygène de l’époxyde ce qui pourrait affaiblir la 
liaison C-O du cycle de l’époxyde. Avec TBABr, il n’y a pas de liaisons hydrogènes possibles 
mais seulement des interactions électrostatiques entre l’époxyde et le cation. De ce fait, même 
si le mécanisme est plus simple avec TBABr (mécanisme en deux étapes avec TBABr contre 
un mécanisme en trois étapes avec TBD.HBr), le sel de guanidine est le plus efficace puisque 
l’ouverture du cycle de l’époxyde est l’étape limitante de la réaction. 
 
Comparaison entre le chemin I et le chemin II 
Grâce à ces calculs, nous avons démontré que le chemin II révélait de meilleurs accords avec 
les résultats expérimentaux que le chemin I. En effet, l’ordre d’efficacité de TBABr et 
TBD.HBr obtenu expérimentalement est le même que l’ordre de la hauteur des barrières 
d’activation (ΔGǂTS1 (TBABr) = 36 kcal.mol
-1
 > ΔGǂTS1 (TBD.HBr) = 31 kcal.mol
-1
). Aussi, dans le 
cas particulier de TBABr où la barrière d’activation de l’étape limitante est plus basse dans le 
chemin I que le chemin II (ΔGǂTS1 (Chemin I) = 27.7 kcal.mol
-1
 < ΔGǂTS1 (Chemin II) = 36 kcal.mol
-1
) 
nous pensons que le mécanisme qui se produit expérimentalement est toujours la voie II. Pour 
appuyer cette hypothèse, nous soulignons que, statistiquement, la probabilité d'avoir un 
complexe bimoléculaire entre l’époxyde et le TBABr est plus élevée que d'avoir un complexe 
trimoléculaire TBABr-PO-CO2. Avec des catalyseurs à base de TBDH
+
, la voie II est dans 
tous les cas  plus favorable que la voie I de 2,4 kcal.mol
-1
. Donc, nous pensons que le 
mécanisme préférentiellement engendré dans cette réaction quelque soit le catalyseur étudié 
suit la voie II.  
Notons  que ces résultats sont en bon accord avec les études théoriques précédentes de Wang 
et al.[22] pour les sels d'ammonium et de Sun et al. pour les sels imidazolium.[20] Ce travail a 
donc aussi contribué à valider le mécanisme proposé initialement par Calo et al. avec TBABr 
en tant que catalyseur.[24] 





Finalement, nous avons voulu nous assurer de la validité de ces résultats théoriques en 
effectuant les calculs de hauteur de barrière pour l’étape limitante des chemins I et II en 
utilisant une autre fonctionnelle, la M062X. Les résultats obtenus sont reportés Table VI.1. 
 
                          ΔGǂ en (kcal.mol-1) 
Catalyseurs CAM-B3LYP M062X 
 Chemin I 
TBD.HBr 33.4 29.4 
TBABr 27.7 26.2 
                                                      Chemin II 
TBD.HBr 31 28.4 
Table VI.1 : Comparaison des résultats DFT obtenus dans la base 6-31G(d,p) en utilisant la 
fonctionnelle CAM-B3LYP et la fonctionnelle M062X pour la cycloaddition PO/CO2 catalysée 
par TBABr et TBD.HBr dans les deux chemins étudiés 
 
Pour chaque chemin considéré, les énergies calculées en M062X pour le premier état de 
transition  respectent le même ordre que celui obtenu pour les calculs effectués avec la 
fonctionnelle CAM-B3LYP. Nous pouvons même remarquer une différence plus importante 
pour les énergies calculées avec la méthode M062X pour le chemin II puisque nous trouvons 
une différence de 7.5 kcal.mol
-1
 entre les énergies calculées pour TBD.HBr et TBABr contre 
5 kcal.mol
-1
 avec la méthode CAM-B3LYP. Ainsi, ces résultats confirment l’ordre 
d’efficacité des catalyseurs, à savoir TBD.HBr > TBABr.  
 
 
IV. Effet de solvant 
 
Afin de mieux reproduire les conditions expérimentales, le chemin réactionnel a été modélisé 
en tenant compte de l'effet de solvant. Rappelons que lors de notre étude spectroscopique, la 
réaction a été suivie dans la phase riche en époxyde. Donc, nous avons modélisé la réaction 
avec l'oxyde de propylène à la fois comme réactif et solvant en utilisant le même couple 
fonctionnelle/base de fonctions que dans la phase gazeuse (CAM-B3LYP/6-31G (d, p)) avec 
un modèle de type  SCRF[25] pour tenir compte de l’effet de solvant comme cela est décrit au 
chapitre III. 





Le chemin I a été optimisé dans ces conditions et nous avons reporté dans la Figure VI.15 les 
résultats obtenus pour TBABr. Nous pouvons voir que toutes les espèces intermédiaires ainsi 
que les états de transition sont plus stables avec l'effet de solvant. En particulier, les réactifs 
isolés sont stabilisées d’environ 27 kcal.mol-1 en solvant. Cependant, la différence entre 
l’énergie libre de Gibbs des intermédiaires et l’énergie libre de Gibbs des états de transition 
est plus élevée que sans solvant. En fait, les réactifs sont plus stabilisés avec le solvant que les 
états de transition. Par exemple, TS1 n'a été stabilisé que de 20,3 kcal.mol
-1
 donc ΔGǂ TS1 (avec 
solvant) = 34.4 kcal.mol
-1
 >> ΔGǂ TS1 (sans solvant) = 27.7 kcal.mol
-1
.  
Il est attendu que les espèces ioniques soient mieux stabilisées dans le solvant que dans la 
phase gazeuse. De plus, pour une espèce ionique donnée, l'effet de stabilisation doit être 
renforcé sur les espèces pour lesquelles la charge est très localisée. En d'autres termes, comme 
les charges positives et négatives sont censées être plus délocalisées sur les états de transition 
que sur les réactifs (y compris le catalyseur ionique), alors les états de transition devraient être 
moins stabilisés par l'effet de solvant que les réactifs. Ceci permet d’expliquer pourquoi l'effet 
du solvant conduit à des barrières d'énergie plus élevés que les calculs effectués en phase 
gazeuse. 
En outre, nous avons vu que l'effet de solvant ne modifie pas le mécanisme et l'étape limitante 
est toujours la première étape qui concerne l'ouverture du cycle de l'époxyde. La tendance 
générale dans l'ordre des barrières d’activation qui dépendent de la nature du catalyseur utilisé 
n'a pas été changée avec un solvant. 
 
Figure VI.15 : Effet de solvant sur le chemin réactionnel I 







Le mécanisme de cycloaddition entre l'oxyde de propylène (PO) et le dioxyde de carbone 
catalysée par différents liquides ioniques a été étudié en détails par modélisation moléculaire 
de type DFT en utilisant la fonctionnelle CAM-B3LYP dans la base 6-31G(d,p).  
Dans un premier temps, nous avons démontré que la barrière d’activation limitante a 
systématiquement été réduite en présence de tous les catalyseurs étudiés en comparaison avec 
la réaction non catalysée.  
Quelque soit le mécanisme envisagé, l'étape cinétiquement déterminante reste l'ouverture du 
cycle de l'époxyde. Celle-ci étant initiée par l’attaque nucléophile de l’anion du liquide 
ionique, nous avons justifié l’importance de la nucléophilie de ce dernier pour activer la 
réaction. 
Deux mécanismes différents se sont révélés favorables pour cette réaction. Cependant, le 
chemin réactionnel II où l'époxyde est activé par le liquide ionique avant l'addition de CO2  
s’est avéré être le plus probable puisqu’il est en excellent accord avec nos résultats 
expérimentaux. Dans le cas des sels d’ammonium, ce mécanisme se déroule en deux étapes 
tandis qu’avec les sels de guanidinium, trois états de transition ont été mis en évidence. Par 
conséquent, cette étude montre que le mécanisme peut différer suivant la nature du cation du 
liquide ionique utilisé. Pour les deux catalyseurs, l’anion attaque l'atome de carbone non-
substitué du cycle de l’époxyde. Toutefois, alors que le rôle du cation est secondaire dans le 
cas du TBABr, le cation TBDH
+
 permet simultanément, l'activation de l'époxyde par des 
liaisons hydrogène entre l'oxygène de l'époxyde et un atome d'hydrogène du groupement N-H 
du cation du catalyseur. 
D’autre part, ces calculs théoriques nous ont permis de démontrer dans le cas de TBAN3, la 
stabilité de l'intermédiaire azoture organique (ΔG = -20 kcal.mol-1) qui justifie le fait que N3
- 
soit un mauvais groupement partant. Ainsi, ce travail montre que la réaction ne dépend pas 
seulement de la nucléophilie de l'anion, mais aussi de sa capacité à être un bon nucléofuge.  
Finalement, la comparaison de nos résultats expérimentaux de suivi cinétique in-situ par IR-
TF avec les chemins réactionnels calculés par DFT nous a permis d’élucider le mécanisme qui 
est mis en jeu dans ces réactions de cycloaddition époxyde-CO2 catalysées par des liquides 
ioniques. Pour résumer, le mécanisme réactionnel que nous proposons est reporté dans la 
Figure VI.16 dans le cas de la réaction PO/CO2 catalysée par le TBD.HBr. Ce dernier est 





apparu parmi les catalyseurs les plus efficaces, à l’issue du chapitre V, et prometteur en terme 
de chimie durable et de facilité de synthèse. 
 
Figure VI.16 : Mécanisme le plus favorable, Chemin II, dans le cas de la cycloaddition PO/CO2 
catalysée par TBD.HBr 
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Au cours de cette thèse, nous avons étudié la thermodynamique et la réactivité des systèmes 
époxyde/CO2 en milieu supercritique afin de proposer une approche plus respectueuse de 
l’environnement pour la synthèse de carbonates cycliques. Un de nos objectifs était de 
comprendre le comportement des phases dans ces systèmes afin de déterminer les conditions 
optimales pour que la réaction entre ces deux espèces puisse avoir lieu. Par ailleurs, cette 
thèse visait, également, à élucider le mécanisme réactionnel engendré lors de la cycloaddition 
époxyde/CO2 afin de proposer un catalyseur efficace en conditions douces en combinant 
spectroscopie vibrationnelle et modélisation moléculaire. 
 
La première partie de notre étude a, donc, consisté en l’étude thermodynamique de systèmes 
mono-époxydes commerciaux/CO2 ainsi que de systèmes huiles végétales époxydées 
(VBEO)/CO2 en utilisant une cellule optique haute pression/haute température couplée à un 
spectromètre IR-TF. Un tel dispositif nous a permis de suivre, in-situ, et de façon quantitative, 
l’évolution des mélanges époxydes/CO2 en fonction de la température et de la pression. Après 
un étalonnage, les concentrations de chacune des espèces dans la phase riche en époxyde et la 
phase riche en CO2 ont pu être calculées grâce à l’application de la loi de Beer-Lambert. 
Aussi, nous avons pu déterminer la solubilité des différentes espèces époxydées dans la phase 
riche en CO2, le gonflement de la phase riche en époxyde en fonction de la pression de CO2 et 
finalement les diagrammes de phase de ces systèmes ont aussi été établis. Nous avons 
travaillé à T = 40, 70 et 100°C pour une gamme de pression comprise entre 0,1 et 20 MPa.  
Un des résultats essentiels de cette partie est que, bien que ces espèces soient peu solubles 
dans le CO2 supercritique, un pourcentage de gonflement significatif de la phase époxyde a 
été observé. Dans le cas des huiles végétales époxydées, une quantité significative de CO2 a 
pu être insérée dans des conditions de température et de pression douces. En témoigne les 
taux de gonflement de ces huiles qui sont compris entre 50 et 100% à T = 40°C.  Ainsi, même 
si l’étude des diagrammes de phases a montré que les systèmes VBEO/CO2 étaient en 
conditions bi-phasiques, l’insertion significative du CO2 dans ces huiles laisse présager que 
leur carbonatation pourra être effectuée dans des conditions raisonnables.   
Les taux de gonflement sont plus conséquents pour les mono-époxydes commerciaux, 
atteignant des valeurs de 100 à 200% à 40°C. De plus, les diagrammes de phase des mono-
époxydes commerciaux ont montré qu’une phase homogène pouvait être atteinte à chaque 
température à partir de pression plus ou moins élevées suivant la nature de l’époxyde. En 
particulier, les conditions mono-phasiques ont été plus vite atteintes avec l’oxyde de 





compte tenu du taux de gonflement important de ces époxydes, même à basses pressions,  
nous avons vu qu’il n’était pas nécessaire d’atteindre de telles conditions pour rendre la 
réaction plus efficace. Au contraire, à haute pression, la forte concentration du CO2 pourrait 
limiter les interactions entre l’époxyde et le catalyseur. 
 
En s’appuyant sur ces considérations de thermodynamique, nous avons, dans une seconde 
partie étudié la cinétique de réaction entre des époxydes modèles et le CO2 in-situ par 
spectroscopie IR-TF et Raman en se focalisant sur la phase riche en époxyde. L’objectif 
général de cette étude était de comprendre le mécanisme réactionnel engendré lors de ce type 
de réaction.  
Une série de suivis cinétiques de la réaction entre l’époxystyrène et le CO2 catalysée par 
divers types de catalyseurs, appartenant à la classe des liquides ioniques, a été  effectuée à 
80°C et 8 MPa avec 1% molaire de liquide ionique. Ces conditions ont été définies en 
s’appuyant sur les résultats de thermodynamique, qui ont montré que dans les conditions de 
température relativement douces choisies, nous sommes en présence d’une fraction molaire 
autour de 0,5 de chacun des constituants. 
Alors que le TBABr est parmi les sels ioniques les plus utilisés dans la littérature, ce travail a 
mis évidence l’efficacité d’un sel de guanidinium, le bromure de 1,5,7-triaza-
bicyclo[4.4.0]dec-5-enium (TBD.HBr) et de sels d’imidazolium en particulier le MMImI. 
Aussi, ces études ont révélées l’importance de la nucléophilie de l’anion du liquide ionique 
pour l’activation de la réaction. De plus, lors de ces suivis cinétiques, un intermédiaire a pu 
être caractérisé dans le cas de la réaction SO/CO2 catalysée par le TBAN3. L’analyse des 
spectres infrarouges du milieu réactionnel a permis d’identifier la formation d’une liaison 
entre un des carbones du cycle de l’époxyde et N3
-
.  
Ce travail a aussi permis de vérifier l’influence de plusieurs paramètres sur la réaction. D’une 
part, la nature de l’époxyde influe de façon significative sur la réaction. Dans les mêmes 
conditions, la réaction entre l’époxystyrène et le CO2 catalysée par le TBD.HBr offre un 
meilleur rendement (88%) que la réaction entre l’oxyde de propylène et le CO2 (81%). Les 
tendances observées ont pu être confirmées qualitativement par spectroscopie Raman.  
D’autre part, l’étude de l’influence de la température et de la pression sur la réaction SO/CO2 
catalysée par TBD.HBr a permis de relevé l’efficacité de ce catalyseur à basses pressions, à 






Pour une compréhension détaillée du mécanisme mis en jeu, nous avons dans une dernière 
partie, effectué une étude par modélisation moléculaire sur la réaction oxyde de 
propylène/CO2 catalysée par plusieurs des liquides ioniques apparus comme intéressants lors 
de l’analyse spectroscopique. Cette étude a été réalisée par DFT en utilisant la fonctionnelle 
CAM-B3LYP dans la base 6-31G(d,p) que nous avions identifiée comme étant très adaptée à 
l’étude des systèmes époxyde/CO2 lors de précédents travaux au sein de notre groupe. A 
l’issue de l’étude expérimentale, deux mécanismes réactionnels pouvaient être envisagés. En 
confrontant les résultats obtenus par spectroscopie vibrationnelle aux résultats de 
modélisation, un des deux mécanismes proposés est apparu comme étant cohérent avec nos 
résultats expérimentaux. Plus précisément, l’ordre des hauteurs des barrières d’activation 
suivant ce chemin réactionnel sont en parfait accord avec l’ordre d’efficacité des catalyseurs 
déterminé expérimentalement. Ainsi, il s’avère que l’époxyde est d’abord activé par le liquide 
ionique grâce à l’attaque nucléophile de l’anion sur le carbone non-substitué de l’époxyde. 
Cette étape induit l’ouverture du cycle de l’époxyde. Nous avons montré que cette étape 
représentait l’étape limitante de la réaction et nous avons pu comprendre la meilleure 
efficacité du TBD.HBr. En effet, dans le cas du TBD.HBr l’ouverture du cycle de l’époxyde  
est aussi facilitée par la formation de liaison hydrogène entre l’oxyanion (époxyde ouvert) et 
les hydrogènes des groupements N-H du cation. En revanche dans le cas du TBABr, ces 
liaisons hydrogènes sont plus faibles compte tenu de la faible acidité des atomes d’hydrogènes 
des groupements C-H du cation TBA
+. D’autres détails mécanistiques ont également pu être 
compris. L’analyse des charges, par méthode NPA, sur le TBD.HCl et le TBD.HBr a montré 





 pourrait être moins disponible pour attaquer l’époxyde que Br- ce qui 
permet de justifier les faibles rendements obtenus avec le TBD.HCl. De même, les faibles 
rendements obtenus avec le catalyseur TBAN3, malgré la haute nucléophilie de l’anion N3
-
, 
ont pu être expliqué. En modélisant la réaction, nous avons vu que ce catalyseur conduisait à 
un intermédiaire très stable de type bromure d’alkoxycarbonate. Ceci met l’accent sur le fait 
que l’anion doit être non seulement un bon nucléophile mais également un bon groupement 
partant.  
Ainsi, l’approche combinée par spectroscopie vibrationnelle et modélisation moléculaire nous 








Pour la suite, cette étude offre de nombreuses perspectives.  
Tout d’abord, des études cinétiques sur la réaction entre les huiles végétales époxydées, 
étudiées ici dans la partie thermodynamique, et le CO2 supercritique sont en cours afin de 
vérifier l’efficacité des liquides ioniques tels que TBD.HBr et MMImI sur ce type de 
molécules d’origine végétale. Elles sont actuellement effectuées par Lise Maisonneuve 
(Doctorante LCPO) dans l’optique de permettre la synthèse de polyuréthanes biosourcés. Au 
vu du nombre important de molécules à étudier, le développement d’une méthodologie 
expérimentale originale pour effectuer des mesures cinétiques in-situ en parallèle sur plusieurs 
échantillons apparait nécessaire. Ainsi, la mise au point d’une cellule otique comprenant 
plusieurs micro-compartiments permettant des analyses Infrarouge et Raman in-situ est en 
cours et permettra un suivi cinétique in-situ de plusieurs réactions en simultané. Celle-ci 
permettra un gain de temps très considérable pour l’étude de mécanismes réactionnels.  
D’un point de vue théorique, la modélisation moléculaire pourrait être considérée de façon 
plus systématique pour ce type de réaction. Les prédictions sur l’efficacité des catalyseurs 
s’étant révélées très réalistes, l’utilisation d’une telle méthode devrait permettre de proposer 
de nouvelles structures de catalyseurs avant même la synthèse de ces derniers pour vérifier 
leur activité expérimentalement. En d’autres termes, la modélisation moléculaire devrait 
permettre de sélectionner les catalyseurs qui se révèlent les plus efficaces théoriquement et il 
suffirait alors de réaliser la synthèse seulement des meilleurs candidats pour ensuite effectuer 
l’étude cinétique sur la réaction de cycloaddition. Ceci représenterait un avantage certain en 
termes d’économie et d’efficacité.  
Finalement, concernant plus précisément la catalyse de la réaction époxyde/CO2 pour des 
applications industrielles, des études pourraient être envisagées avec le TBD.HBr afin de 
proposer une catalyse hétérogène avec cette molécule. Il serait intéressant, par exemple, 
d’effectuer une imprégnation du liquide ionique dans un support polymérique en utilisant le 
CO2 supercritique. En gardant l’objectif d’une chimie plus durable, des dérivés de la cellulose 
pourraient être particulièrement intéressants pour jouer le rôle de support de catalyseur. En 
outre, ceci permettrait une double application du CO2 supercritique et impliquerait donc un 







Annexe I. Structures et caractéristiques des huiles 
végétales époxydées (VBEO) étudiées 
 
L09-0191 : Epoxidized Oleic Methyl Ester (EOME) 







CHARACTERISTICS UNITS VALUES METHODS 
 
Acidity value mgKOH/g  0.84 (+/- 0,09) ISO 660:1996 
Oxirane value % O2 4.83 (+/- 0,08) AOCS Cd 9-57 
Water content  % 0.28  
Purity (GC)       %        82.4 
 
 
PHYSICAL  PROPERTIES :  
 
Appearance at 20°C   colorless oily liquid 
Behavior in water at 20°C  insoluble 











CHARACTERISTICS UNITS VALUES  
Water content                                      %                        0.42 
Acidity value                                        mgKOH/g            1.19 
Oxirane value                                      %                         3.57 
Purity GC                                             %                         62.4 
 
 
PHYSICAL  PROPERTIES  
 















Product ELEE (white cream) 
Acidity value  (mgKOH/g) 0,98 
Iodine  Index(g I2/100g) 4 





Non epoxidized Ester  15,8 












Product EOBudE (white cream) 
Acidity value  (mgKOH/g) 9,26 
Iodine  Index (g I
2
/100g) 4 





Non epoxidized Ester  14,3 
















CHARACTERISTICS UNITS VALUES METHODS 
Acidity value mgKOH/g  nd ISO 660:1996 
Oxirane value % O2 nd AOCS Cd 9-57 
Water content  % nd  




PHYSICAL  PROPERTIES :  
Appearance at 20°C   white cream 
Behavior in water at 20°C  nd 








CHARACTERISTICS UNITS VALUES METHODS 
Acidity value mgKOH/g  nd ISO 660:1996 
Oxirane value % O2 nd AOCS Cd 9-57 
Water content  % nd  




PHYSICAL  PROPERTIES :  
Appearance at 20°C   white cream 
Behavior in water at 20°C  nd 
Soluble at 25°C in   most organic solvents 
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Product EVHOSO (White solid) 
Iodine Index (g I2/100g) 90 
Acidity value (mgKOH/g) 1,25 















Annexe II. Procédure générale pour la synthèse 





Une procédure reportée dans la littérature a été suivie.[1] A une suspension d'halogénure 
d'ammonium sec (1,5 mmol) dans du méthanol anhydre (1 ml) a été ajouté du TBD (1,5 
mmol). Le mélange a été agité pendant 3 h à température ambiante. Après évaporation du 
solvant sous pression réduite, le solide obtenu a été séché pendant une nuit sous vide pour 
donner l’halogénure de guanidinium correspondant à un solide blanc. 
 











Annexe III. Etalonnage pour la détermination du 
coefficient d’extinction molaire de bandes du CO2 et 
d’époxyde 
 
Afin de déterminer la concentration de chacune des espèces étudiées dans la phase riche en 
CO2 et la phase riche en époxyde nous avons déterminé le coefficient d’extinction molaire de  
plusieurs bandes infrarouges caractéristiques de ces espèces. 
Pour décrire la méthode, nous allons prendre les exemples du CO2 et d’un mono-époxyde 
commercial, l’époxystyrène. 
Selon la loi de Beer-Lambert, nous avons : 
           
Où A est l’absorbance de l’échantillon, ε le coefficient d’extinction molaire (L.mol-1.cm-1) ; L 
le chemin optique et c la concentration de l’échantillon (mol.L-1). 
Ainsi pour cet étalonnage, nous cherchons à déterminer coefficient d’extinction molaire  ε.  
 
1. Cas du dioxyde de carbone 
 
Dans le cas du CO2, nous avons déterminé ce coefficient pour les pics à 4950 et 5100 cm
-1
. 
Pour cela nous avons enregistré les spectres d’absorption infrarouge du CO2 pur à T = 50°C 
(cette température aurait pu être différente) et pour différentes pressions entre 2 et 20 MPa. 
Grâce aux données reportées par le NIST webbok of chemistry, la concentration du CO2 pur à 
T = 50°C et à chacune de ces pressions est connue. Aussi, nous avons reporté l’évolution de 
l’absorbance du pic du CO2 considéré en fonction de la concentration du CO2 dont l’équation 
de la courbe est données par :  
        
Ainsi, selon la loi de Beer-Lambert :  
         
De cette façon, nous en déduisons :  











) ; L : chemin optique et c : concentration de l’échantillon (mol.L-1) et finalement avec 
a : pente de la courbe représentant l’absorbance en fonction de la concentration de CO2 




Figure 1 : Evolution de l'absorbance du pic à 4950 cm
-1
 associé au CO2 en fonction de la 
concentration de CO2 
 
De cette façon, nous avons pu déduire ε pour les deux pics du CO2 étudiés. Ainsi, connaissant 
ce coefficient, nous avons pu, lors de nos expériences, déterminer la concentration de CO2 
dans chacune des phases en appliquant à nouveau la loi de Beer-Lambert : 
   
 
   
 
Avec, donc, l’absorbance, le coefficient d’extinction molaire et le trajet optique connus. 
 
2. Cas des époxydes  
 2.1. Dans la phase riche en CO2 
 
Pour déterminer la concentration de l’époxyde à partir de l’intensité du pic, nous avons utilisé 
le même raisonnement afin de déterminer tout d’abord le coefficient d’extinction molaire, ε, 
pour la bande appropriée. Néanmoins, dans ce cas précis nous avons effectué le spectre 
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infrarouge de différentes solutions d’époxydes dans du CCl4 avec des concentrations connues 
à température ambiante. Pour réaliser ces solutions, nous nous sommes servis des données 
reportées par Sigma-Aldrich sur la densité et la masse molaire de ces époxydes qui nous ont 
permis de déterminer les concentrations des époxydes purs à température ambiante. Dans le 
cas des huiles nous avons calculé leur masse molaire puis déterminer leur densité en pesant 1 
mL d’huile. Ainsi, nous avons pu établir comme pour le CO2, l’évolution de l’absorbance des 
pics de l’époxyde en fonction  de la concentration de l’époxyde. Par exemple dans le cas de 
l’époxystyrène (SO) pour le pic à 3050 cm-1 nous avons obtenu la courbe suivante : 
 
 
Figure 2 : Evolution de l'absorbance du pic à 3050 cm
-1
 associé au SO en fonction de la 
concentration de SO 
 
Ainsi, par la même procédure que celle décrite plus haut nous avons pu déterminer ε à partir 
de la pente de la courbe reportée Figure 2 le coefficient ε de ce pic et finalement la 
concentration de SO au cours de nos expériences. Cette technique a été utilisée pour tous les 
mono-époxydes commerciaux.  
 
 2.2. Dans la phase riche en époxyde 
 
Pour estimer la concentration d’époxyde dans la phase riche en époxyde gonflée avec le CO2, 
la même méthode a été utilisée. Dans le cas des mono-époxydes commerciaux, la hauteur de 
pic de la bande centré à 5500 cm
-1
 qui est associée à une harmonique ou à un mode de 
combinaison a été utilisée. Dans le cas des huiles végétales époxydées, nous avons travaillé 
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avec les pics situés associés à des combinaisons ou des harmoniques de l’huile entre 4600 et 
4750 cm
-1
 suivant l’huile. Dans cette phase, le coefficient d’extinction molaire pour les 
bandes souhaitées a été déterminé à partir du spectre mesuré de l’époxyde pur à température 
ambiante pour laquelle la concentration était connue toujours grâce aux données fournies par 
Sigma-Aldrich ou par nos mesures pour les huiles.  
 
Les coefficients d’extinction  molaire ont été calculés pour les pics considérés lors de l’étude 
thermodynamique et sont reportés dans les tables suivantes :  
 
 Mono-époxydes commerciaux : 
 
 CO2 SO CO 
Phase  SO CO2 CO CO2 
Group 
frequency 
ν1+2ν2+ν3 2 ν1+ ν3 2νC-H νC-H νC-H+δC-H 2νC-H νC-H νC-H νC-H+δC-H 
Wave number 
(cm-1) 
4960 5100 5220 3050 4520 5590 2690 2990 4348 
ε 
(l.mol-1.cm-1) 
0.247 0.086 0.059 51.35 2.2 0.049 11.34 87.41 22.55 
 
 PO 
Phase PO CO2 
Group 
frequency 
2νC-H 2νC-H νC-H+δC-H 
Wave number 
(cm-1) 
5670 5270 4530 
ε 
(l.mol-1.cm-1) 
0.043 0.027 1.55 
Table 1. Coefficients d’extinction molaire pour différents pics attribués aux 





 Huiles végétales époxydées : 
 
 EOME ERME ELEE 
Phase EOME CO2 ERME CO2 ELEE CO2 
Group 
frequency 
2νC-H νC-H νC-H+δC-H 2νC-H νC-H νC-H+δC-H 2νC-H νC-H νC-H+δC-H 
Wave number 
(cm-1) 
4690 2930 4340 4680 2850 4350 4675 2850 4340 
ε 
(l.mol-1.cm-1) 
0.157 579.4 9.381 0.103 354.9 6.406 0.129 372.3 5.52 
 
 EOBudE EUBudE EOPrdE 
Phase EOBudE CO2 EUBudE CO2 EOPrdE CO2 
Group 
frequency 
2νC-H νC-H νC-H+δC-H 2νC-H νC-H νC-H+δC-H 2νC-H νC-H νC-H+δC-H 
Wave number 
(cm-1) 
4656 2850 4350 4669 2939 4340 4670 2934 4340 
ε 
(l.mol-1.cm-1) 
0.31 1497 11.72 0.27 991.9 5.53 0.26 1660 8.32 
 
 EVHOSO 
Phase EVHOSO CO2 
Group 
frequency 
2νC-H νC-H νC-H+δC-H 
Wave number 
(cm-1) 
4703 2850 4350 
ε 
(l.mol-1.cm-1) 
0.53 1555 14.03 






Annexe IV. Procédure pour la détermination des 
diagrammes de phase époxyde/CO2 
 
Les diagrammes de phase reportés au Chapitre IV représentent l'évolution de la fraction 
molaire de CO2 à la fois dans la phase riche en époxyde et dans la phase riche en CO2 en 
fonction de la pression et à une température donnée.  
La fraction molaire de CO2 a été calculée grâce à la concentration de chaque espèce dans 
chacune des phases. Ces concentrations sont reportées au Chapitre IV la valeur de la fraction 
molaire en CO2 est donnée par : 
     
    
           
 
 
où CCO2 est la concentration molaire du CO2 et Cepox. est la concentration molaire de 
l'époxyde dans la phase considérée.  
Cependant, les concentrations molaires que nous mesurons lors de notre expérience in-situ par 
IR-TF ne sont valables que dans une gamme limitée de pression en raison du fait que le 
volume total de notre cellule et le volume minimal initial de la phase liquide (époxyde) que 
nous avons mis en la cellule sont limités. 
Pour mieux comprendre cette limitation, considérons par exemple l'évolution de la 
concentration de l'oxyde de cyclohexène (CO) dans la phase riche en CO2 à 40 ° C reportée 
dans la Figure 1.  
 




















Lors de l’augmentation de la pression, nous observons une augmentation de la concentration 
en CO qui atteint une valeur maximale de 0,1 mol.L
-1
 à environ 8 MPa. À 9 MPa, nous 
mesurons la même valeur ce qui signifie que la quantité totale initiale de l'époxyde introduit 
dans la cellule a été solubilisée dans la phase riche en CO2. Ceci implique que pour des 
pressions supérieures à 7 MPa, une plus grande quantité de CO pourrait être solubilisée dans 
la phase riche en CO2 à ces pressions ou que nous avons déjà atteint les conditions 
monophasiques. Par conséquent, les deux mesures effectuées à 8 et 9 MPa ne sera pas prise en 
compte dans la détermination du diagramme de phase (voir ci-dessous). 
 
 
Figure 2 : Concentration de CO dans la phase riche en CO 
En ce qui concerne la phase riche en époxyde, nous avons reporté, dans la Figure 2, 
l'évolution de la concentration de l'oxyde de cyclohexène (CO) à 40 ° C. Après une 
augmentation de la pression de CO2, nous observons une diminution de la concentration de 
CO qui atteint une valeur minimale d'environ 3 mol.l
-1
 à 8 MPa. Cette diminution de la 
concentration est liée au gonflement de la phase riche en CO résultant de l'insertion de CO2. 
Toutefois, en raison de la quantité initiale époxyde injecté dans la cellule et le volume total 
limité de la cellule, le pourcentage maximal de gonflement que nous pouvons mesurer est 
d'environ 200%. En effet, une fois le volume initial de la phase époxyde atteint le volume 
total de la cellule, le CO2 ne peut plus être inséré et la concentration d'époxyde reste constante 
quelle que soit la pression. Par conséquent, les mesures effectuées à une pression supérieure à 
7 MPa  ne sont pas fiables et n'ont pas été prises en compte dans la détermination du 

























Afin de mieux apprécier les limites de nos mesures de la concentration, nous avons rapporté 
dans la Figure 3 le diagramme de phase du CO à 40 ° C en tenant compte des concentrations 
de CO et de CO2 mesurées dans gamme de pression complète. Il est intéressant de noter 
qu’au-dessus de 7 MPa nos mesures ne sont plus valables puisque la fraction molaire du CO2 
reste constante. 
Enfin, compte tenu de toutes les limites que nous avons indiquées ci-dessus, le diagramme de 
phase corrigée pour le CO à 40 ° C est indiqué dans la Figure 4. Dans cet exemple et en 
utilisant notre étude IR-TF in-situ, il n'a pas été possible d'obtenir des valeurs pour le 
diagramme de phase de fraction molaire de CO2 compris entre 0,8 et 0,95. La même méthode 
a été utilisée pour tous les époxydes et les températures étudiées. Nous soulignons que la 




Figure 3: Diagramme de phase non 
corrigée de CO/CO2 mélanges à 40 ° C 
Figure 4: Diagramme de phase 
corrigée du CO/CO2 mélanges à 40 ° C 
